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Propósito y método de estudio: El objetivo de este trabajo  fue la formación in situ del 
ion ferrato [Fe (VI)] una especie altamente oxidante, para realizar mediante dos 
procesos catalíticos, la descomposición de un contaminante orgánico. Se seleccionó 
como modelo de contaminante a un herbicida ampliamente utilizado, el ácido 2,4-
Diclorofenoxiacético (2,4-D), ya que los herbicidas y otros plaguicidas constituyen uno 
de los principales contaminantes del agua a nivel mundial.  
El primer proceso aplicado fue la Fotocatálisis Heterogénea, utilizando como 
catalizador  precursor del ferrato, un óxido mixto de TiO2-Fe2O3 sintetizado por sol-gel. 
En este método, la activación fotónica del catalizador generaría el ion ferrato (FeO42-), 
el cual en combinación con los radicales hidroxilo (HO•) formados en el proceso 
fotocatalítico degradarían eficientemente el 2,4-D. Sin embargo, bajo las condiciones 
estudiadas sólo se dio el proceso radicalario sin la generación del ferrato. 
El segundo proceso realizado fue la oxidación anódica en medio ácido usando como 
precursor del ferrato una sal ferrosa y utilizando un electrodo de diamante dopado con 
boro (DDB) como ánodo y un electrodo de platino (Pt) como cátodo. En este proceso, el 
radical hidroxilo formado en el ánodo en conjunto con el ferrato electrogenerado creó 




Contribuciones y conclusiones: De acuerdo con los resultados, los catalizadores 
sintetizados  resultaron fotocatalíticamente activos en la descomposición del 2,4-D; sin 
embargo, no se detectó el ion ferrato durante el proceso fotocatalítico bajo las 
condiciones experimentales utilizadas.  
Por otra parte, la formación in situ del ion ferrato por oxidación anódica usando un 
ánodo de DDB y trabajando en condiciones ácidas, se caracterizó electroquímicamente; 
encontrando que esta especie reactiva se descompone en Fe3+ y O2. Se llevó a cabo la 
determinación y cuantificación del ferrato generado. Por este método se concluyó que la 
aplicación de esta técnica favorece la descomposición del 2,4-D debido a la acción del 
radical hidroxilo y del ion ferrato electrogenerado in situ.  
Actualmente la fotocatálisis heterogénea y la oxidación anódica son tratamientos 
ampliamente utilizados debido a su versatilidad y eficacia en el tratamiento de 
contaminantes. Sin embargo, en este trabajo sólo el método electroquímico permitió la 
generación y aplicación del ion ferrato para el tratamiento de un contaminante orgánico. 
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Figura B.2. Principios de operación en MEQB. A) Corriente en estado estacionario 
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Uno de los recursos más importantes a nivel mundial es el agua, el cual requiere 
especial atención debido a su inadecuada distribución y mal aprovechamiento. En 
México, aproximadamente el 77% de este recurso es empleado en la agricultura
1 y de acuerdo con datos obtenidos en la última década, sólo una quinta parte de las 
descargas residuales es tratada 2.  
 
Por otra parte, el elevado incremento de la población exige la producción de una mayor 
cantidad de alimentos, con lo que se promueve el uso de productos agrícolas tales como 
fertilizantes y plaguicidas. Sin embargo, en ocasiones se tiene poco control sobre el uso 
y disposición de este tipo de compuestos, ocasionando así un problema ambiental. 
Durante la manufactura, transporte, aplicación y disposición final, los plaguicidas 
pueden entrar al ambiente y pasar por una serie de procesos como se muestra en la 
Figura 1.1 3. 
 
 
Figura 1.1 Posibles vías de transformación de los plaguicidas en el medio ambiente3. 
 
Dentro de los plaguicidas se encuentran los herbicidas, los cuales controlan el 
crecimiento de plantas indeseadas, uno de ellos es el ácido 2,4-Diclorofenoxiacético 




herbicida en el mercado en 1946, ha sido ampliamente utilizado para el control de una 
serie de hierbas dicotiledóneas tales como diente de león, campanilla, anisillo, cadillo, 
erigerón del Canadá, plantas acuáticas como los lirios, entre otras especies. Se ha 
convertido así, en el tercer herbicida más utilizado en el norte de América y en el resto 
del mundo. Su uso se ha extendido a cultivos de trigo y pequeños granos como sorgo, 
maíz, arroz, caña de azúcar y soya, siendo también aplicado en terrenos no agrícolas 
como en áreas de recreo y jardines4. 
 
 
Figura 1.2. Estructura química del ácido 2,4- Diclorofenoxiacético 
 
El herbicida 2,4-D presenta un bajo coeficiente de adsorción en el suelo, haciéndolo 
fácilmente lixiviable, y su presencia en mantos freáticos y cuerpos de agua puede causar 
problemas de salud tanto en seres humanos como en otros seres vivos debido a su 
toxicidad y posible efecto carcinogénico 5,6. Existen reportes que mencionan la pérdida 
de ganado bovino por problemas renales y hepáticos, a causa de intoxicaciones 
accidentales con el 2,4-D7, lo que no descarta la posibilidad de que se pueda encontrar 
este herbicida también en agua potable. Tanto la normativa nacional como extranjera 
consideran dentro de sus regulaciones a este compuesto con una concentración límite 
entre 50 µg L-1 y 70 µg L-1 8 9, por lo que su control en aguas residuales y potables 
resulta importante. 
 
Actualmente se ha llevado a cabo una serie de procesos con el fin de reducir el impacto 
que contaminantes orgánicos como el 2,4-D causan al ambiente. El tratamiento de 
contaminantes comúnmente se realiza eliminándolos por métodos tradicionales tales 
como: adsorción con carbón activado u otros adsorbentes; oxidación térmica u 
oxidación química con reactivos tales como: permanganato de potasio, ozono y cloro. 




tóxico como en el caso de la oxidación con cloro, el cual forma subproductos de 
desinfección10. 
 
Otro tratamiento ampliamente utilizado es el microbiológico debido a que es uno de los 
más económicos. Sin embargo, para la degradación de un compuesto ligeramente tóxico 
como el 2,4-D, este tratamiento resulta poco efectivo, puesto que se han reportado 
periodos de aclimatación del microorganismo de más de cien días y la degradación se 
logra en un largo tiempo y con bajas concentraciones del herbicida11,12,13.  
 
Por lo anterior, se ha recurrido al empleo de diversas tecnologías como los Procesos 
Avanzados de Oxidación (PAO) para la degradación del 2,4-D, los cuales se describirán 
en la siguiente sección. 
 
Un método de degradación de contaminantes que no está incluido dentro de los PAO, es 
la oxidación con ferrato [Fe (VI)], el cual ha cobrado importancia gracias a su poder 
oxidante, versatilidad y que no produce residuos peligrosos. Sin embargo, no se ha 
probado en la degradación del ácido 2,4-Diclorofenoxiacético, ni tampoco se ha 
estudiado mucho en su aplicación in situ en compuestos orgánicos. Es por eso que en el 
presente trabajo se plantea su aplicación in situ en la degradación de este herbicida. 
 
 
1.1 PROCESOS AVANZADOS DE OXIDACIÓN  
 
Los PAO se basan en la formación de especies altamente oxidantes, principalmente el 
radical hidroxilo (HO•), el cual es aprovechado para la degradación de contaminantes 
debido a su elevado poder oxidante (Eº = 2.8 V vs. ENH). La acción de este radical 
produce cambios en la estructura del contaminante hasta su mineralización. Los 
radicales hidroxilo, pueden ser producidos en diversos procesos14,15. 
 
a) Tecnologías basadas en radiación: UV/H2O2, UVvac, UV/ultrasonido 
b) Tecnologías basadas en Ozono: O3/H2O2, O3/UV, O3/H2O2/UV y O3/H2O2/TiO2 
c) Proceso Fenton (Fe2+/H2O2) y foto-Fenton (Fe2+/H2O2/UV) 




e) Métodos electroquímicos de oxidación avanzada: electro-oxidación, electro-
Fenton y fotoelectro-Fenton 
f) Tratamiento de PAO acoplados 
 
Algunas de estas tecnologías han sido utilizadas en la eliminación de 2,4-D. Entre ellas 
se encuentra la aplicación de ozono y sus variantes como O3/H2O2 los cuales han 
resultado en un 80% de degradación del 2,4-D en 8 horas 16 y mejora cuando se 
combina con fuentes de luz como O3/UV/Fe2+ 17 logrando una degradación del 100% en 
tan solo 12 minutos en muestras sintéticas. Por su parte, la combinación con radiación 
ionizante 18 mejora la degradación de 2,4-D en comparación con la ozonización19. A 
pesar de que se obtienen buenos resultados con la aplicación tanto de ozono como de 
radiación ionizante, esto puede elevar los costos de operación y el riesgo de 
manipulación. 
 
El tratamiento Fenton combina el ion ferroso (Fe2+) con peróxido de hidrógeno para 
formar radicales hidroxilo como se muestra en la Reacción 1.1. El proceso Fenton se ha 
utilizado en la degradación del 2,4-D y se ha demostrado que este proceso puede 
aumentar el porcentaje de degradación cuando se eleva la temperatura. El efecto de la 
temperatura fue demostrado por Lee y colaboradores20 quienes obtuvieron un porcentaje 
de degradación del 2,4-D del 50 % en 110 min cuando la temperatura se mantuvo a 10 
°C, mientras que a  50 ºC, se alcanzó el mismo porcentaje en menos de 5 minutos. Por 
su parte, Bandala y colaboradores degradaron el 2,4-D en un 17, 59 y 95% en 48 min, 
trabajando a 20, 30 y 40 °C respectivamente21. En ambos trabajos, la relación molar de 
Fe2+:H2O2 utilizada fue de 1:10. 
 
Fe2+ + H2O2 Æ Fe(OH)2+ + •OH  (1.1) 
 
Algunos trabajos forman in situ los reactivos participantes con procesos electroquímicos 
como la formación de Fe2+ usando un ánodo de hierro de sacrificio22 o por la 
electrogeneración de H2O2 por electro-Fenton y fotoelectro-Fenton23; donde la 
producción de los reactivos Fenton y la degradación son dependientes de la corriente 
aplicada y logra degradar el herbicida en pocos minutos. La aplicación de ozono, por su 




mineralizar eficientemente al 2,4-D hasta un 93% en comparación con un 52% cuando 
solo se utiliza O3 y Fe2+ 17. 
 
Entre las reacciones similares al proceso Fenton, se ha descrito el uso de cobalto (Co) y 
peroximonosulfato (PMS) con una relación molar de 1:250 para la degradación de 100 
mgL-1 de 2,4-D. Con este método se obtuvo una constante de velocidad de 0.045 min-1, 
mientras que con Fenton se obtuvo 0.011 min-1 21. Sin embargo, tanto en Fenton como 
en el método con cobalto, es importante evaluar el costo y la toxicidad de los reactivos 
utilizados para su aplicación en efluentes reales. 
 
 
1.2 FOTOCATÁLISIS HETEROGÉNEA 
 
La Fotocatálisis heterogénea, es una técnica perteneciente a los PAO, la cual fue 
desarrollada desde los años 70’s. Es una técnica no selectiva que puede aplicarse para 
degradar compuestos orgánicos hasta su completa mineralización24. 
 
El proceso fotocatalítico consiste básicamente en la activación de un semiconductor con 
fotones de la región ultravioleta o visible. En un semiconductor, los estados electrónicos 
no se encuentran solapados como ocurre en los metales, por lo que existe una región 
vacía de energía entre la banda de valencia (BV) y la banda de conducción (BC) 
llamada banda gap o banda de energía prohibida (Eg). Cuando la radiación aplicada al 
semiconductor posee una energía igual o mayor a la Eg, un electrón de la BV será 
promovido a la BC del semiconductor, formando así el par electrón-hueco como se 
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1. La posibilidad de utilizar energía solar como fuente de radicación para activar el 
catalizador. 
2. Capacidad de convertir sustancias tóxicas en compuestos menos tóxicos o 
totalmente inocuos. 
3. Logra degradar prácticamente cualquier tipo de sustancia orgánica, e incluso 
mezclas complejas de contaminantes. 
4. Es aplicable tanto a contaminantes en medio acuoso como en fase gaseosa. 
5. Las condiciones de reacción son suaves y no es necesaria la aplicación de 
reactivos adicionales. 
6. La formación de residuos secundarios tóxicos es mínima. 
7. Es posible recuperar y reutilizar el catalizador, haciéndolo un proceso rentable26. 
 
En la degradación fotocatalítica del 2,4-D, se han obtenido resultados satisfactorios 
cuando se emplea el TiO2 como catalizador tanto en suspensión como soportado 
utilizando radiación UV o radiación solar, con diferentes eficiencias de acuerdo con las 
condiciones de reacción27,28. Estos trabajos utilizan TiO2 o TiO2 modificado y logran un 
porcentaje de degradación aproximadamente del 90% en menos de 3 horas. Algunos de 
estos trabajos emplean como fuentes de radiación la luz solar29,30 y otros usan el 
catalizador soportado31,3232 lo cual reduce costos de energía y de operación. 
 
De acuerdo con las necesidades y la finalidad del tratamiento se pueden hacer algunas 
modificaciones en el sistema de degradación como la combinación de procesos o 
modificación del catalizador. Entre los tratamientos combinados pueden señalarse la 
aplicación de ultrasonido, foto-Fenton, ozonización, tratamiento electroquímico, 
tratamiento biológico, membranas y adsorción física33. Mientras que en la modificación 





Entre los semiconductores más utilizados en fotocatálisis, se encuentra el dióxido de 
titanio (TiO2) debido a sus características como: no tóxico, insoluble, bajo costo y de 





Un catalizador se puede modificarse mediante sensibilización con un colorante, dopaje 
con ciertos metales de transición o por síntesis de óxidos mixtos, para favorecer su 
activación con radiación de mayor longitud de onda. Por otro lado, la deposición de 
algunos metales como el platino, modifican las propiedades superficiales del 
catalizador, mejorando así su actividad fotocatalítica25. 
 
Otro de los objetivos de la modificación es inhibir el proceso de recombinación del par 
electrón-hueco, ya que este proceso reduce la actividad fotocatalítica cuando entra en 
competencia con la transferencia de carga a las especies adsorbidas. Algunos metales de 
transición pueden actuar como trampas o aceptores de los electrones y huecos 
fotogenerados, separando las cargas y evitando así el proceso de recombinación. 
 
Los metales de transición como Fe3+, Cu2+, Mo5+, Ru3+, Os3+, Re5+, V4+, Rh3+, se han 
empleado para inhibir el proceso de recombinación y modificar el valor de la banda de 
energía prohibida 24 25 34. Algunos óxidos mixtos como la combinación del TiO2 con 
ZrO2, SnO2, MoO3, WO3, In2O3 y Nb2O5 ha mejorado la actividad catalítica, aunque 
algunos no son muy estables o resultan muy costosos35 . Se ha observado también que a 
bajos niveles de dopante (menos del 0.5%) el efecto es más favorable 24,36,37 como se ha 
reportado con ZnO-Fe2O3 38. 
 
Algunas investigaciones recientes han considerado catalizadores modificados, 
obteniendo buenos resultados como en el caso del óxido mixto TiO2–In2O3 reportado 
por Rodríguez-González y col., que da lugar a una mayor velocidad de reacción en 
comparación con el TiO2 sin modificar 28. También se han probado otros catalizadores 
como la ftalocianina de cobre en sílice39 y capas de hidróxidos de Mg-Zn-Al40. 
 
El método de síntesis por su lado, también juega un papel importante en la actividad del 
catalizador. El método sol-gel es uno de los más utilizados debido a su versatilidad y a 
las condiciones de preparación del catalizador, influyendo notablemente en las 
propiedades del catalizador. Este método involucra procesos físicos y químicos 
asociados con hidrólisis, polimerización, secado y densificación. Los materiales 
obtenidos por este método pueden ser aplicados con fines ópticos, químicos, 
electrónicos, mecánicos o biomédicos y poseen características como: grandes áreas 




esta técnica es posible controlar una serie de variables tales como: pH, temperatura, 
tiempo de reacción y reactivos utilizados 41,42. 
 
1.3. MÉTODOS ELECTROQUÍMICOS AVANZADOS 
 
La oxidación anódica es otro tratamiento que ha sido aplicado a un gran número de 
compuestos tanto orgánicos como inorgánicos y ha sido probado con diferentes 
electrodos, con los cuales se obtienen diferentes resultados en la degradación y en 
eficiencia de corriente. El proceso se basa principalmente en la oxidación de los 
contaminantes por medio de los radicales hidroxilo formados por la oxidación anódica 
del agua. 
 
En el estudio de Quan y col., se utilizó un electrodo de platino (Pt) dopado con TiO2/Ti 
para aprovechar el proceso fotocatalítico y mejorar la degradación de 2,4-D43. Sin 
embargo, uno de los principales problemas observados en la mayoría de los electrodos 
es la disminución de la actividad causada por la evolución de O2 y la formación de 
películas sobre la superficie del electrodo. Una alternativa para la resolución de estos 
inconvenientes es el uso de los electrodos de Diamante Dopado con Boro (DDB) 44. 
 
1.3.1. Electrodo de DDB 
 
Los electrodos de DDB son fabricados sobre sustratos de titanio o silicio mediante la 
técnica de deposición de vapor químico en filamento caliente. El filamento se calienta 
hasta 2560 ºC y el sustrato a 850 ºC haciendo pasar metano y trimetilboro hasta obtener 
una película delgada45. Estos electrodos poseen las siguientes ventajas con respecto a 
electrodos comunes tales como 45,46,47:  
 
 Gran resistencia a la corrosión, lo que los hace química y electroquímicamente 
estables. 
 Amplia ventana de potencial capaz de producir radicales hidroxilo con alta 
eficiencia.  





 Dan lugar a elevadas eficiencias de corriente en muchos procesos oxidativos. 
 Tienen una superficie inerte, con propiedades de baja adsorción, autolimpiable y 
resistentes a la desactivación. 
 Se considera un electrodo no activo, en el que la oxidación de compuestos 
orgánicos y la evolución de oxígeno se lleva a cabo vía la formación de radicales 
hidroxilo. 
 Durante y al final del tratamiento, no liberan residuos peligrosos como los 
electrodos de PbO2. 
 
El electrodo de DDB ha sido utilizado en la electro-oxidación de 2,4-D y otros 
herbicidas similares con un porcentaje de eliminación de Carbono Orgánico Total 
(COT) mayor al 50% y eficiencias de corriente hasta de 16% cuando se aplican 
densidades de corriente desde 30 mA cm-2 48. Otra investigación demuestra el uso del 
electrodo de DDB en combinación con microondas, mejorando la degradación del 2,4-D 
de un 60 a más del 90 % en 3 horas44. 
 
Por otra parte, estos electrodos tienen la capacidad de electrosintetizar algunos 
compuestos orgánicos y otros altamente oxidantes como peroxodisulfatos, 




Los estados de oxidación más conocidos del hierro son Fe2+ y Fe3+; aunque este metal 
de transición puede formar especies más oxidadas, de las cuales la más común es el 
estado de oxidación 6+ ó FeO42- designado también como Fe (VI), que en forma de sal 
presenta una coloración púrpura. 
 
El ion ferrato (FeO42-) o Fe (VI) es una especie que ha recibido gran atención como un 
novedoso agente oxidante, ya que no produce compuestos tóxicos que puedan afectar el 
medio ambiente. El ion ferrato posee un potencial de reducción de 0.7 V vs. ENH en 
medio alcalino y 2.2 V vs. ENH en medio ácido, el cual es un valor mayor que el de 
otros desinfectantes comunes como el ozono o el peróxido de hidrógeno 51,52 tal como 





Tabla 1.1. Potenciales de reducción de algunos agentes oxidantes usados en el 
tratamiento de agua potable y residual51, 53..  
Oxidante/Desinfectante Reacción (o símbolo) E○ (V)  
Flúor F2(g) + 2e- Æ 2F- 3.03 
Radical hidroxilo HO• 2.80 
Ferrato (ácido) FeO42− +8H+ +3e- ↔ Fe3+ +4H2O  
(básico) FeO42- + 4H2O + 3e- ↔  Fe(OH)3 + 5OH-  
2.20 
0.72 
Ozono O3 +2H+ +2e- ↔ O2 +H2O 2.07 
Peróxido de hidrógeno H2O2 +2H+ +2e- ↔ 2H2O 1.77 
Permanganato MnO4− +4H+ +3e- ↔ MnO2 +2H2O 
MnO4− +8H+ +5e- ↔ Mn2+ +4H2O  
1.67 
1.50 
Hipoclorito HClO + H+ +2e- ↔ Cl− +H2O 1.48 
Perclorato ClO4− +8H+ +8e- ↔ Cl− +4H2O 1.38 
Cloro Cl2(g) + 2e ↔ 2Cl− 1.35 
Oxígeno disuelto O2 + 4H+ + 4e ↔ 2H2O 1.23 
Dióxido de cloro ClO2(aq) + 2e ↔ ClO2− 0.95 
 
 
El Fe (VI) es una especie tetraédrica que posee una estructura con cuatro enlaces 
covalentes equivalentes como se observa en la Figura 1.4 54,55. En el tratamiento de 
contaminantes en agua, es considerado como un agente amigable con el ambiente, 
puesto que no se reporta generación de residuos peligrosos como sucede con los 












Frecuentemente, el tratamiento del agua con ferrato, requiere la adición directa de sales 
como K2FeO4 o BaFeO456. La cantidad de ferrato y condiciones de reacción deben 
considerar el tipo de contaminante, concentración de contaminante y pH. Comúnmente, 
las soluciones de ferrato tienden a precipitar en pocos minutos en forma de Fe3+ debido 
a su inestabilidad (Reacción 1.2), aunque esto se puede reducir trabajando en medios 
alcalinos, así como también con la presencia de ciertos iones como hidroxilo, cloruro y 
nitrato. Algunos medios amortiguadores de pH de borato y fosfato también previenen la 
descomposición de este ion y la precipitación de Fe3+. Se sabe también que soluciones 
de concentración mayor a 0.025M de esta especie son poco estables 53,55,57. 
  
4 K2FeO42- + 10 H2O Æ 4 Fe(OH)3 + 8 KOH + 3 O2↑   (1.2) 
 
En la degradación de contaminantes, el porcentaje de oxidación depende de factores 
como la relación molar entre ferrato y contaminante, el pH y tipo de contaminante. 
Comúnmente, es necesario añadir una proporción desde 3:1 a 5:1 (ferrato:contaminante) 
para lograr una degradación eficiente 51,54.  
 
Se han observado mejores resultados conforme disminuye el valor de pH, lo que puede 
ser explicado por el elevado potencial de reducción del ferrato en medio ácido y la 
reactividad de sus especies protonadas, independientemente de la estabilidad del 
reactivo en solución. Algunos autores reportan una especie protonada a pH menor de 7 
(Reacción 1.3), la cual posee mayor actividad que la especie no potonada sobre algunas 
moléculas orgánicas 58,59,60. Se ha mencionado además la existencia de otras especies 
protonadas de ferrato (Reacciones 1.4 y 1.5) cuya proporción se muestra en la Figura 
1.5. Sin embargo, poco se sabe sobre su reactividad relativa 55,59. 
  
HFeO4- Æ H+ + FeO42-     pKa = 7.3     (1.3) 
 H2FeO4 Æ H+ + HFeO4-    pKa = 3.5     (1.4) 
H3FeO4+ Æ H+ + H2FeO4   pKa = 1.6    (1.5) 






Figura 1.5. Distribución de las especies de Fe (VI) en solución acuosa. 
 
1.4.1. Usos del ferrato 
 
Entre las aplicaciones más comunes del ferrato se encuentran: su uso como un agente 
oxidante y coagulante en procesos de tratamiento de aguas residuales, como adsorbente 
de metales pesados, como electrolito en baterías, como agente oxidante en reacciones de 
síntesis orgánica y como una fuente de especie supervalente con aplicaciones 
potenciales en otras áreas como en química orgánica o química analítica 51,52. 
 
La versatilidad del ferrato, permite combinar sus propiedades de oxidante y coagulante 
para el tratamiento de aguas residuales. Se han reportado investigaciones de 
degradación de contaminantes emergentes como productos farmacéuticos, mostrando 
también la capacidad del ferrato como un agente coagulante en la remoción de fosfato 
58. El mismo método se aplica también a metales pesados como el arsénico, cuya 
presencia en efluentes es peligrosa 60. Un estudio similar aprovecha su poder de 
oxidación sobre el cianuro y la coagulación de metales pesados61. 
 
Algunos agentes patógenos como E. coli, Pseudomonas y algunos virus también pueden 
ser inactivadas por la presencia de ferrato, por lo que se han realizado esfuerzos para la 
desinfección del agua mediante la adición de esta especie oxidante, además de ser de 
utilidad después del tratamiento secundario para eliminar restos de microorganismos62. 
Algunos de estos estudios reportan también un mayor poder de desinfección en 
comparación con agentes como cloro o bromo 53. 
 
La aplicación del ferrato mejora también las características organolépticas del agua 




También se ha observado que los valores algunos parámetros del agua como DBO y 
DQO pueden también ser reducidos con la adición de sales de ferrato. Un resumen de 
los usos del ferrato se muestra en la Tabla 1.2.  
 




Agentes contaminantes reportados 
Compuestos 
orgánicos 
Alcohol, Sulfuros alifáticos, Aminoácidos, Compuestos 
carboxílicos, Compuestos nitrogenados, Tiourea, Disruptores 
endócrinos, Ácidos húmicos y fúlvicos, Antibióticos de 




Cianuro, Amonio, Hidroxilaminas, Sulfuro de hidrógeno, Metales 
(Mn2+, Cu2+, Pb2+, Cd2+, Cr3+, y Hg2+, As3+), Ácido nitriloacético 
 
Microorganismos Pseudomonas, Escherichia coli, Colifago f2, Virus Qβ 
 
El ion ferrato ha comenzado a probarse en combinación con otras técnicas como la 
fotocatálisis heterogénea para crear un efecto sinérgico en la degradación de especies 
orgánicas, logrando una degradación casi 4 veces más eficiente que con los procesos 
individuales63,64 
 
Para la mayoría de estos trabajos, la sal de ferrato65,66 se sintetizó químicamente como 
se describe en la siguiente sección. 
 
1.4.2. Producción de ferrato 
 
Existen una serie de métodos para la producción de ferrato, entre los que destacan la 
oxidación en seco, oxidación húmeda y métodos electroquímicos. 
 
Oxidación en seco. El principio básico es la oxidación y calentamiento del óxido 




oxígeno (Reacción 1.6). Una de las principales desventajas de este método es que si no 
se controla la temperatura puede causar detonaciones, se favorece la descomposición del 
mismo ferrato generado y se elevan los costos de energía que implican el calentamiento. 
 
Fe2O3 + 3Na2O2 Æ 2Na2FeO4 +Na2O    (1.6) 
 
Oxidación húmeda. Ocurre mediante la oxidación de una sal férrica como FeCl3 o 
Fe(NO3)2 en condiciones alcalinas usando como agente oxidante cloro o hipoclorito 
como se representa en las siguientes Reacciones 1.7 y 1.8 52,53:  
 
Fe3+ + 3OH- Æ Fe(OH)3      (1.7) 
2Fe(OH)3 + 3NaClO + 4KOH Æ 2K2FeO4 + 3NaCl + 5H2O (1.8) 
 
En muchas investigaciones se sigue el procedimiento reportado por Thompson67 o 
mediante la técnica descrita por Audette y Quail68. A pesar de obtener grados de pureza 
altos (> 90 %) por esta vía, los porcentajes de recuperación son bajos (aproximadamente 
15%) 53,50,65 y el rendimiento depende del método de preparación, la pureza de los 
reactivos y condiciones estrictas de preparación.  
 
De acuerdo con lo descrito anteriormente, la síntesis de las sales de ferrato para el 
tratamiento de contaminantes requieren de procesos laboriosos y costosos, además de 
del uso de compuestos corrosivos como el hipoclorito, por lo que se han desarrollado 
procedimientos electroquímicos. 
 
Electrosíntesis. Existen dos rutas principales de síntesis: síntesis electroquímica directa 
con un ánodo de hierro de sacrificio y la síntesis electroquímica con un electrodo inerte 
en una solución de hierro. 
 
a) Electrosíntesis con ánodo de hierro. Este proceso se lleva a cabo a través de la 
oxidación anódica con un ánodo de sacrificio de hierro o una aleación, usando un 
electrolito de NaOH o KOH hasta oxidarse a Na2FeO4 o K2FeO4 de acuerdo con las 
Reacciones 1.9 y 1.10 69.  
 




Fe + 8OH- ÆFeO42- + 4H2O + 6e-  (1.9) 
 
Reacción en el cátodo 
2H2O ÆH2 + 2OH- + 2e-   (1.10) 
 
La formación del ferrato por este método depende fuertemente de la densidad de 
corriente aplicada, el tipo de electrodo, el área superficial, la temperatura, el diseño del 
reactor, la concentración y el tipo de electrolito70. 
 
Resulta importante en este método contar con un ánodo de alta eficiencia de corriente, 
bajo sobrepotencial y elevada porosidad. Además se ha reportado que cierta cantidad de 
carbono en el electrodo aumenta el rendimiento de la formación de ferrato. La 
versatilidad de esta técnica permite utilizar como ánodo prácticamente cualquier tipo de 
hierro como acero, hierro dúctil, maleable o rígido, en forma de cilindro, placa o 
alambre 61 . Otras investigaciones describen como precursor del ferrato a la magnetita 
(Fe3O4)71, hierro en polvo y Fe(OH)3 y Fe2O3 72. 
 
Debido a las diferencias en solubilidad y estabilidad de las sales de ferrato, el tipo de 
electrolito juega un rol importante 61. De acuerdo con una serie de publicaciones, la 
formación de ferrato se ve favorecida cuando se utiliza como electrolito KOH, 
obteniendo rendimientos y una pureza mayor al 90%53 a diferencia de otros hidróxidos 
como NaOH o LiOH. Por otra parte, la mezcla de NaOH/KOH demostró mayor 
eficiencia en la formación de ferrato a partir de Fe2O3, usando la voltamperometría 
cíclica y el análisis de los picos observados73. 
 
Lo expuesto anteriormente revela una disminución de costos en comparación con la 
síntesis húmeda en términos de reactivos, además de un menor número de pasos en la 
síntesis con aumento en el rendimiento. Así se ha optimizado la producción de ferrato 
por este método a escalas mayores encontrando la mayor eficiencia de corriente (35%) y 
el menor consumo de energía (7.2 kW h kg-1) cuando se aplica una densidad de 
corriente de 3.6 mA/cm2  con lo que se produce aproximadamente 1.8 mM de ferrato, 






b) Electrosíntesis con ánodo inerte. Estudios recientes proponen el uso de ánodos inertes 
para la formación de ferrato como el electrodo de SnO2–Sb2O3/Ti 75. Una de las 
características del electrodo que se emplea en esta técnica debe considerar la evolución 
de oxígeno, ya que puede actuar como una reacción parásita en el proceso, 
especialmente cuando el ánodo presenta una ventana de potencial angosta.  
 
El electrodo de DDB es una excelente alternativa debido a sus propiedades (descritas en 
la sección 1.3.1). Algunas investigaciones reportan la formación de ferrato a partir de 




1.4.3. Aplicación in situ del  ferrato generado electroquímicamente 
 
En los procedimientos anteriormente descritos de síntesis de ferrato, es necesario un 
paso adicional de recuperación, lavado con solventes y secado a vacío para la obtención 
de las sales de ferrato. Por otro lado, es necesario realizar una evaluación costo-
beneficio en las plantas tratadoras debido al elevado precio de la sal de ferrato. Por lo 
anterior, la tendencia actual en el tratamiento con ferrato es la generación in situ para la 
eliminación de los contaminantes. 
 
Algunos trabajos desarrollados recientemente demuestran la factibilidad de generar el 
ferrato en medio alcalino y al mismo tiempo dar tratamiento a aguas residuales tanto en 
método batch 76 como en flujo continuo 72 cuidando la configuración del reactor para 
evitar la formación de películas sobre la superficie de los electrodos causado por los 
contaminantes. A pesar de lograr importantes avances en la eficiencia de corriente y 
reducción de costos para la formación de ferrato, todavía se utilizan elevadas 
concentraciones de compuestos corrosivos como NaOH y KOH. 
 
Lee y col., reportaron un estudio realizado por medio de voltamperometría cíclica 
demostrando que el ferrato se puede generar in situ a un potencial de 2.7 V vs. Ag/AgCl 
a partir una sal de Fe2+ en medio ácido utilizando un electrodo de DDB,  
distinguiéndose claramente la señal correspondiente al Fe (VI) formada mediante la 





Fe3+ + 4H2O  → FeO42- + 8H+ + 3e-   (1.11) 
 
Sin embargo, a la fecha no existen más trabajos reportados en la literatura sobre el 
tratamiento de contaminantes con el ion ferrato formado en estas condiciones a pesar 
del potencial que ofrece en cuanto a la degradación de compuestos orgánicos. Tampoco 
se tiene conocimiento de las variables que puedan afectar la degradación de 









De acuerdo con la literatura consultada, el ferrato es una especie oxidante de gran 
importancia en el tratamiento de contaminantes de diferente naturaleza, por lo que 
resulta interesante desarrollar nuevo conocimiento en relación a su caracterización, 
aplicación y formación por rutas distintas a las ya existentes. 
 
Teniendo como base que durante el proceso fotocatalítico se forma una compleja serie 
de especies oxidantes y que es posible formar el ion ferrato a partir de un precursor de 
hierro como Fe2O3, se pretende  formar el ion ferrato mediante la activación fotónica del 
semiconductor modificado TiO2-Fe2O3 considerando que los huecos generados se 
adicionarán a la banda de valencia del Fe2O3 promoviendo la oxidación del Fe(III) a 
Fe(VI) en presencia de agua, mientras que los electrones generados en el proceso de 
activación son inyectados en la banda de conducción del óxido férrico para reducirlo 
nuevamente y de esta forma mantener el óxido estable (Figura 1.6). En este proceso se 
espera un efecto sinérgico del ferrato producido con los radicales HO• producidos por el 







Figura 1.6. Esquema general de posibles reacciones  sobre TiO2-Fe2O3 para fotogenerar 
FeO42- y radicales •OH. 
 
Por otra parte, es posible formar el ion ferrato en electrodos inertes como el DDB a 
partir de una serie de precursores de hierro y se sabe que el poder de oxidación del 
ferrato aumenta conforme se reduce el valor de pH, tal como se mencionó en la sección 
anterior. Sin embargo, no hay reportes de la aplicación de este método en la degradación 
de contaminates, los por lo que en este trabajo se planteó como una alternativa, la 
aplicación del ion ferrato electrogenerado en medio ácido a partir de una sal ferrosa 






















La formación in situ del ion ferrato mediante el proceso de fotocatálisis heterogénea y 
oxidación anódica con electrodo de DDB, favorece la eliminación del ácido 2,4-
Diclorofenoxiacético en medio acuoso. 
 
1.7. OBJETIVO GENERAL 
 
Generar in situ el ion ferrato mediante dos procesos catalíticos: fotocatálisis heterogénea 
y oxidación anódica con electrodo de DDB para la degradación del ácido 2,4-
Diclorofenoxiacético en medio acuoso. 
 
1.7.1. Objetivos Específicos 
 
1. Sintetizar el óxido mixto con diferentes porcentajes de hierro, TiO2-Fe2O3 (0.5 
%) y TiO2-Fe2O3 (1.0 %) vía sol-gel. 
2. Caracterizar los catalizadores por ATD-ATG, DRX, espectrofotometría FTIR, 
UV-Vis y análisis textural. 
3. Evaluar la fotogeneración del ion ferrato a partir del TiO2-Fe2O3. 
4. Degradar fotocatalíticamente el ácido 2,4- Diclorofenoxiacético con los 
diferentes catalizadores obtenidos. 
5. Comparar la actividad fotocatalítica de los diferentes materiales preparados. 
6. Caracterizar electroquímicamente la formación del ion ferrato en medio ácido 
con un electrodo de DDB a partir de una sal ferrosa. 
7. Evaluar la formación electroquímica del ion ferrato sobre un electrodo de DDB a 
partir de una sal ferrosa. 
8. Degradar el ácido 2,4- Diclorofenoxiacético con el ion ferrato electrogenerado. 
9. Determinar el efecto del Fe (VI) en la degradación del 2,4-D cuando es generado 






MATERIALES Y MÉTODOS 
 
2.1. SÍNTESIS DE CATALIZADORES 
 
Para la síntesis de los semiconductores se utilizó una relación 1:4 (butóxido de 
titanio:H2O) y 1:20 (butóxido de titanio:butanol), de acuerdo a la proporción de 
reactivos señalada en la tabla 2.1. 
 
Tabla 2.1. Relación de las cantidades de reactivo empleadas para la preparación de los 
sólidos semiconductores. 
Reactivo  Catalizador 
 TiO2 TiO2-Fe2O3 0.5 % TiO2-Fe2O3 1 % 
Ti(C4H9)4 20 mL 20 mL 20 mL 
(C4H9)OH 110.6 mL 110.6 mL 110.6 mL 
H2O 4.23 mL 4.23 mL 4.23 mL 
Fe(C5H8O2)3 --- 0.068 g 0.034 g 
 
En cada síntesis, se mezcló terbutóxido de titanio Ti(C4H9)4  (Fluka) con la mitad de la 
porción de n-butanol (C4H9)OH  (J. T. Baker), y se mantuvo en agitación por una hora,  
después la mezcla se ajustó a pH 3 con ácido acético (J. T. Baker de alta pureza), 
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el patrón se someten a un programa de temperatura controlado. Por  su parte, el ATG 
registra continuamente la masa de una muestra en atmósfera controlada, en función de 
la temperatura o del tiempo. 
 
Los termogramas obtenidos con estas técnicas, permiten determinar los eventos 
endotérmicos y exotérmicos que se están llevando a cabo durante la descomposición 
térmica y que están asociados a cambios físicos y químicos como evaporación del 
solvente, descomposición de compuestos orgánicos residuales o formación de fases 
cristalinas78. 
 
Los análisis se llevaron a cabo en un equipo TA-Instrument modelo SDT-2960 con una 
velocidad de calentamiento de 10 ºC cm-1 en atmósfera de aire y se utilizó alúmina 
como material de referencia.  
 
2.2.2. Espectroscopía infrarroja (FTIR)  
 
Por esta técnica, se analizaron los geles frescos sintetizados y los polvos tratados 
térmicamente con el fin de determinar grupos funcionales presentes en los catalizadores.  
 
En la espectroscopía de infrarrojo se registran las señales producidas por las moléculas, 
para las cuales existen pequeñas diferencias de energía entre los distintos estados 
rotacionales y vibracionales. Para que la molécula absorba la radiación infrarroja, debe 
tener un cambio neto en el momento dipolar como consecuencia de su movimiento de 
vibración o de rotación, de este modo, el campo eléctrico de la radiación puede 
interaccionar con la molécula y provocar cambios en la amplitud de alguno de sus 
movimientos78. 
 
La región de infrarrojo empleada en este análisis fue la de infrarrojo medio (entre 4000 
y 400 cm-1), ya que en esta región es posible observar señales causadas por la presencia 
de grupos funcionales residuales de la síntesis y seguir el proceso de hidroxilación 
después del tratamiento térmico. 
  
Los polvos fueron preparados en pastillas con bromuro de potasio grado FTIR (Aldrich) 




colocó en un dado y se aplicó una presión de 7 ton cm-2 por 5 minutos en una prensa 
Carver Model Hidraulic Mode. Las pastillas fueron entonces analizadas en un 
espectrofotómetro IR Perkin Elmer Paragon 1000 PC, llevando a cabo 10 barridos para 
cada muestra. 
 
2.2.3. Espectroscopía ultravioleta visible (UV-Vis) 
 
En esta técnica se estudió el comportamiento del material cuando es sometido a 
radiación de la región ultravioleta-visible (200-800 nm) debida a transiciones 
electrónicas. En esta región del espectro electromagnético se presenta la transición del 
estado fundamental de la banda de valencia a la banda de conducción, lo que permite 
conocer la energía de banda prohibida o Eg de los semiconductores tratados 
térmicamente. 
 
Los sólidos después de haber sido calcinados, se analizaron en un espectrofotómetro 
UV-Vis Cary Scan acoplado a una esfera de integración Labsphere, los barridos se 
realizaron en un rango de 200 a 700 nm. Se utilizó como estándar de referencia un 
estándar certificado de reflectancia Labsphere SCSWT010 47870-1-1. 
 
2.2.4. Difracción de rayos X (DRX). 
 
En esta técnica, cuando un haz de rayos X incide contra la superficie de un cristal, 
difracta en un ángulo 2θ y una porción del haz es dispersada por los electrones de los 
átomos ordenados en los cristales originando patrones de difracción 78. 
 
Los catalizadores se analizaron en un difractómetro Siemens D500, utilizando una 
radiación de Cu kα (Å = 1.5418). La intensidad fue registrada en el intervalo de 2θ de 5º 
a 90º con un tamaño de paso de 0.05º. Posteriormente, los patrones de difracción se 
compararon contra los patrones de la base de datos del equipo. 
 
2.2.5. Análisis textural 
 
La actividad del catalizador está determinada por una serie de factores, entre ellos el 




por el método Brunauer-Emmett-Teller (BET) a partir de isotermas de adsorción de N2, 
las cuales se pueden obtener de la adsorción física de un gas como el nitrógeno en la 
superficie de un sólido.  
 
El área superficial específica se determinó en los semiconductores calcinados a partir de 
las isotermas de adsorción de nitrógeno obtenidas en un equipo Quantachrom Autosob-
1. 
 
2.3. DEGRADACIÓN DEL 2,4-D POR FOTOCATÁLISIS 
HETEROGÉNEA 
 
Los experimentos fueron llevados a cabo a temperatura ambiente (aproximadamente 25 
ºC) en un reactor batch como se muestra en la Figura 2.2. Todas las soluciones 
utilizadas, fueron preparadas con agua de alta pureza de un sistema Milipore MiliQ, los 
reactivos fueron de grado reactivo. 
 
Una solución de 250 mL del 2,4-D (Sprectrum) de 50 mg L-1 y 0.6 g L-1 de catalizador 
fueron homogeneizados con agitación constante en oscuridad por 30 min, después de 
este tiempo, el sistema fue irradiado con una lámpara Spectroline de 365 nm a una 
distancia de 5 cm de la solución. El pH de la solución fue de 3.5, el valor normal del 
2,4-D, ya que está reportado que a este pH, la degradación fotocatalítica es más efectiva 
29 79. La intensidad de radiación recibida a esta distancia, se midió con un radiómetro 
Mannix UV 340, la cual fue de 800 µW cm-2. Después de homogeneizar, se tomaron 
muestras cada 30 minutos hasta completar seis horas. Estos análisis se llevaron a cabo 
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2.4. DETERMINACIÓN DE Fe (VI) DURANTE EL PROCESO 
FOTOCATALÍTICO 
 
La evaluación de la formación de Fe (VI) durante el proceso fotocatalítico, se llevó a 
cabo mediante la técnica con ABTS (Apéndice A).  
 
Debido a que el catalizador mixto de mayor actividad fue el TiO2-Fe2O3 0.5%, se utilizó 
una suspensión de este catalizador sin la presencia del herbicida para evaluar la 
presencia del ion ferrato. La suspensión fue ajustada al mismo pH de la solución de 2,4-
D (pH 3.5) y se homogeneizó durante 30 minutos en oscuridad, posteriormente fue 
irradiada con una lámpara de 360 nm a una distancia de 5 cm y se tomaron alícuotas a 
diferentes tiempos. 
 
Las muestras colectadas (0, 15, 30, 60, 120 y 180 minutos) se hicieron reaccionar con 
ABTS y fueron analizadas en un espectrofotómetro UV-Vis Lambda 12  para obtener 
sus espectros de absorción. 
 
2.5. CARACTERIZACIÓN ELECTROQUÍMICA DEL ION 
FERRATO 
 
Las siguientes técnicas electroquímicas (Apéndice B) se llevaron a cabo para determinar 
la formación, características de transporte y posible mecanismo de formación del ion 
ferrato, con el electrodo de DDB en medio ácido. 
 
2.5.1. Voltamperometría Cíclica (VC) 
 
Se llevaron a cabo los estudios de VC (Apéndice B) con una celda electroquímica de 
tres electrodos conteniendo un electrodo en placa de DDB de 5 cm2 como electrodo de 
trabajo, un electrodo de  referencia de Ag/AgCl y un contraelectrodo de platino (Pt) y 
utilizando un Potenciostato/Galvanostato BAS-Epsilon. Las determinaciones de VC se 
realizaron usando 50 mL de una disolución de FeSO4 6 mM en HClO4 0.1 M a cinco 





Como referencia y para confirmar la señal del ion ferrato, se realizó un 
voltamperograma con un electrodo de DDB en una solución comercial de ferrato 
K2FeO4 (Aldrich) 0.5 mM en Na2SO4 0.1 M ajustado a pH 10 con KOH, debido a que 
en este valor de pH el ion ferrato es más estable. 
 
Por otra parte, para determinar el tipo de control en la formación del ion ferrato, se llevó 
a cabo otra serie de barridos en un disco de 12.4 mm2 de DDB (Adamant Technologies) 
en una solución de FeSO4 0.5 mM en HClO4 0.1 M. Se usó un electrodo de Pt como 
contraelectrodo, un electrodo de Ag/AgCl como referencia y un 
potenciostato/galvanostato Autolab PGSTAT100 de Ecochemie. Las velocidades de 
barrido fueron de 10, 50, 100, 250 y 500 mVs-1. 
 
2.5.2. Voltamperometría Hidrodinámica 
 
Otro método aplicado para la determinar el tipo de control que se lleva a cabo en la 
formación del ion ferrato y para determinar el número de electrones transferidos, fue la 
voltamperometría hidrodinámica (Apéndice B). 
 
Esta técnica se realizó con electrodo de disco rotatorio (EDR) 12.4 mm2 de DDB en una 
solución de FeSO4 0.5 mM y HClO4 0.1 M. Se usó un electrodo de Pt como 
contraelectrodo, un electrodo de Ag/AgCl y un potenciostato/galvanostato Autolab 
PGSTAT100 de Ecochemie. Las curvas voltamperométricas se registraron a diferentes  
velocidades de rotación (100, 400, 900, 1600, 2500, 3600, 4900, 6400 y 8100 rpm) 
controladas por un sistema Methrom a una velocidad de barrido de 5 mVs-1 y a 25 °C. 
 
De los datos obtenidos en estas gráficas, se determinó el coeficiente de difusión del par 
Fe3+/Fe2+ considerando n = 1. Posteriormente, este parámetro fue utilizado para el 
cálculo de electrones transferidos en la formación del ion ferrato aplicando la ecuación 
de Koutecky-Levich. 
 
2.5.3. Microscopía Electroquímica de Barrido (MEQB) 
 
Otra técnica que brinda información sobre un proceso electroquímico específico es la 




electroanalítica relativamente reciente, que fue utilizada para probar caracterizar del ion 
ferrato de un modo independiente a las técnicas empleadas comúnmente. Para ello fue 
necesario definir los potenciales de trabajo a partir de un estudio con voltamperometría 
cíclica a una solución 3 mM de Fe2(SO4)3 en 0.1 M de HClO4. En estas pruebas se 
utilizó un microscopio electroquímico modelo CHI910B. En primer lugar, se identificó 
el potencial de formación del ferrato sobre DDB a partir de las voltamperometrías sobre 
un sustrato de DDB en placa. En segundo lugar, se realizó una nueva voltamperometría 
cíclica sobre un ultramicroelectrodo (UME) o tip de Pt de 10 µm de diámetro con el fin 
de identificar los potenciales donde el Fe3+ y Fe2+ se reducen y oxidan, respectivamente, 
bajo condiciones de control por difusión. 
 
Una vez determinados los potenciales a partir del estudio voltamperométrico, se 
seleccionó el potencial en el que se mantuvo constante el tip, fue aquel en el que la 
reducción de Fe3+ se lleva a cabo bajo condiciones de control por difusión en el tip de 
Pt, en este caso a 0.3 V vs. ENH. Por otra parte, se registraron diferentes curvas de 
aproximación registrando la corriente colectada en el tip cuando se acerca al sustrato a 
una velocidad de 1 µm s-1 mientras el sustrato de DDB fue mantenido a diferentes 
potenciales dentro del intervalo en el que se observa la oxidación del Fe2+ a Fe3+ y Fe 
(VI) simultáneamente.  
 
Se obtuvo una serie de curvas de aproximación cuando se acercó el tip al sustrato, 
manteniendo el potencial del DDB en la zona donde aparece una corriente de oxidación 
asociada a la generación del ion ferrato (2.25 – 2.55 V vs. ENH).  
 
El estudio de MEQB se utilizó también en un segundo experimento con el objetivo de 
probar el proceso de inhibición que sufre la producción de ion ferrato en la superficie 
del DDB. En este caso se utilizó el modo de operación denominado Sustrato Generador 
– Tip Colector (SG-TC). Este estudio se llevó a cabo con una solución 3 mM de Fe2+.  
 
Se utilizó el UME tip de Pt de 10 µm como detector (colector) de la generación de Fe3+ 
y/o O2 proveniente de la degradación del ion ferrato, para ello se mantuvo el UME tip 
de Pt a una distancia constante de 5 µm respecto al sustrato y a un potencial constante 
de 0.3 V vs ENH. Por otro lado, sobre el sustrato de BDD se llevó a cabo una serie de 




comparar la corriente generada en el sustrato de DDB con la corriente detectada en el 
tip de Pt. Este experimento es análogo al experimento clásico de detección de 
intermedios de reacción que se lleva a cabo utilizando la voltamperometría sobre 
electrodo de disco-anillo rotatorio80. 
 
En el mismo modo de operación SG-TC de MEQB,  se llevaron a cabo otras pruebas 
con el sustrato de DDB y el tip de Pt, para determinar el efecto de la concentración de 
Fe2+ y el efecto de la presencia de Fe3+ en la electrogeneración del ferrato. Estos 
estudios se realizaron manteniendo la distancia entre el tip y el sustrato a  5 µm como en 
la prueba anterior; pero en esta ocasión se trabajó con soluciones 0.5 y 6.0 mM de Fe2+ 
y el potencial del sustrato se varió entre 2.0 y 2.4 V vs. ENH, mientras que en el tip se 
mantuvo en 0.2 V vs. ENH. Entre cada experimento se evitó la presencia de Fe3+ 
mediante la aplicación de un potencial 0 V vs. ENH para favorecer la acumular 
únicamente Fe2+ y además se burbujeó con argón para desplazar el O2 presente en la 
solución. 
 
2.6. DETERMINACIÓN DEL ION FERRATO 
ELECTROGENERADO  
 
2.6.1. Especiación de hierro  
 
Una vez caracterizada la formación del ion ferrato, se cuantificó su concentración al 
aplicar un potencial constante o una corriente constante a una solución de FeSO4 en 
medio ácido. También fue cuantificada la concentración de Fe2+ consumida durante la 
electrólisis y la concentración de Fe3+ y FeO42- formados (Apéndice A). Los residuos 
generados se dispusieron de acuerdo al Anexo A. 
 
La especie ferrosa fue cuantificada espectrofotométricamente mediante la formación del 
complejo con orto-fenantrolina, el cual se analizó a 510 nm por espectrofotometría UV-
Vis. Por su parte, la especie férrica fue cuantificada espectrofotométricamente por la 
formación de su complejo con el ion tiocianato a 450 nm; mientras que la identificación 
y cuantificación del ion ferrato electrogenerado in situ, se llevó a cabo mediante la 
técnica espectrofotométrica con ABTS a 415 nm. Debido a la posible formación de 




espectrofotométricamente por la formación del complejo con peroxisulfato de titanio 
(Apéndice A). 
 
2.6.2. Variables en la electrogeneración del ion ferrato 
 
Potencial constante. Para determinar la influencia del potencial de oxidación aplicado 
al sistema, se usó una solución de FeSO4 0.5 mM en HClO4 0.1 M y se varió el voltaje 
dentro del intervalo en el que se observó la señal de ion ferrato (2.1, 2.5 y 2.9 V vs. 
Ag/AgCl). En estas pruebas se utilizó como ánodo una placa de DDB y un cátodo de 
platino y se llevaron a cabo en una celda no abierta y utilizando una fuente de poder 
Agilent 6552A, manteniendo agitación constante y una temperatura de 25 °C. A partir 
de estos resultados, se estableció el potencial de oxidación aplicado en los experimentos 
sucesivos.  
 
Concentración inicial de Fe2+. Se realizaron pruebas a un potencial constante de 2.5 V 
vs. Ag/AgCl y se varió la concentración inicial de Fe2+ (0.5, 1, 3.5 y 6 mM), evaluando 
el consumo de éste y la formación tanto de Fe3+ como de Fe (VI). 
 
Electrolito soporte. Debido a que la presencia del ion sulfato es mas común en aguas 
residuales que el ion perclorato, se realizaron pruebas para determinar si existía alguna 
diferencia importante cuando el electrolito soporte era reemplazado por H2SO4; así 
como evaluar si la posible formación de derivados de la oxidación del sulfato en las 
condiciones experimentales pudieran interferir en el proceso de generación del ion 
ferrato. Dichos experimentos se llevaron a cabo a diferentes concentraciones iniciales de 
Fe (II). 
 
Corriente constante. Otra serie de experimentos se realizaron a corriente constante (10 
y 50 mA cm-2) empleando soluciones de FeSO4 0.5 mM con un electrolito soporte  de 
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3.5. Se utilizó un cromatógrafo de líquidos Waters 600 a 35 ºC con detector UV con 
arreglo de diodos. Con el mismo equipo, fue determinada la concentración de los ácidos 
orgánicos formados durante la degradación usando una columna Aminex HPX-87H y 
H2SO4 4 mM como fase móvil. 
 
Para la identificación de otros intermediarios, se llevó a cabo una extracción líquido-
líquido de una alícuota de 100 mL de la reacción cuando se forma el ion ferrato a partir 
de Fe2+ 0.5 mM (muestras de 120 y 240 minutos) con diclorometano. Después, se secó 
el extracto orgánico con un poco de Na2SO4 y posteriormente se evaporó en un 
rotavapor a 35 ºC. Las muestras fueron analizadas por cromatografía de gases-masas y 
los resultados se compararon con la base de datos del equipo.  
 
Otra serie de degradaciones del 2,4-D, se llevaron a cabo a corriente constante (5 mA 
cm-2 y 50 mA cm-2) usando 250 mL de una solución de 50 mgL-1 del 2,4-D y estos 
resultados se compararon con los resultados obtenidos bajo las mismas condiciones a 
potencial de celda constante. 
 
Para determinar la posible contribución del proceso Fenton en este sistema, se llevó a 
cabo una reacción con Fe2+ 0.5 mM y H2O2 0.5 mM que es aproximadamente la 
cantidad máxima de peróxido formada a 50 mA cm-2. 
 
2.8. DEGRADACIÓN DEL 2,4-D CON K2FeO4 
 
Con el objeto de comparar la actividad de una sal de ferrato con el ferrato 
electrogenerado in situ, se evaluó la degradación de 2,4-D añadiendo la sal de ferrato 
comercial en una relación molar de 1:1 y 1:5 (2,4-D:ferrato) en buffer de 
fosfatos/boratos  (pH 9.1) y otra degradación fue llevada a cabo en una relación 1:1 sin 
ajustar el pH de la solución de 2,4-D (pH 3.7). 
 
Las muestras colectadas fueron filtradas con un filtro de nylon Whatman de 0.45 µm. 
La eliminación del 2,4-D se siguió por CLAR en fase reversa, con un cromatógrafo 
Perkin Elmer Series 200 con un detector UV-Vis a 229 nm. Como fase móvil se usó una 




reactivos de grado cromatográfico. La columna utilizada fue Perkin Elmer Spheri-5 
ODS de 5 µm y 250 mm x 4.6 mm. El flujo aplicado fue de 1 mL min-1 y el volumen de 








RESULTADOS Y DISCUSIÓN 
 
3.1. Caracterización de Catalizadores 
 
Los sólidos obtenidos por el proceso de síntesis sol-gel se muestran en la Figura 3.1, 




Figura 3.1 Polvos obtenidos por el método sol-gel. a) TiO2, b) TiO2-Fe2O3 0.5% y c) 
TiO2-Fe2O3 1%. 
 
3.1.1. Análisis Térmico (ATD-ATG) 
 
Después de la evaporación del solvente, los polvos obtenidos se analizaron 
térmicamente por Análisis termogravimétrico y Análisis térmico diferencial (ATG-
ATD). De acuerdo con los datos registrados de los termogramas correspondientes a las 
diferentes muestras (Figuras 3.2, 3.3 y 3.4), se determinó 500° C como la temperatura 
de calcinación para la obtención del compuesto cristalino. En la curva del ATG de las 
tres muestras preparadas, se observa una pérdida en peso de aproximadamente un 30-
35% desde la temperatura ambiente hasta aproximadamente los 400-450° C, sin 
embargo a los 500° C el peso permanece constante. A esta temperatura se han eliminado 
totalmente los restos de solvente y alcóxido residual. Además, en la curva del ATD a los 




transformación de la fase amorfa a la fase cristalina del TiO2. Aunque en la Figura 3.4 
esta transformación no se percibe, posteriormente se establece por los resultados de 
Difracción de Rayos X.  
 






























Figura 3.2. Termograma de TiO2 sintetizado por sol-gel a pH 3. 

































































Figura 3.4. Termogramas de TiO2-Fe2O3 0.5% sintetizado vía sol-gel a pH 3. 
 
 
3.1.2. Difracción de rayos X en polvos (DRX) 
 
En los patrones de difracción de Rayos X mostrados en la Figura 3.5, las reflexiones de 
los difractogramas correspondientes a los polvos tratados térmicamente coinciden con 
las de la fase cristalina anatasa del TiO2 81 (Anexo B) reportada como una de las más 
activas fotocatalíticamente. La reflexiones correspondientes al Fe2O3 no se observan 






















Figura 3.5. Difractograma de los catalizadores sintetizados por vía sol-gel a pH 3. 
 
 
3.1.3. Espectroscopía infrarroja (FTIR)  
 
Los espectros de infrarrojo correspondientes a los xerogeles (los polvos antes de 
calcinar a 500 ºC se muestran en la Figura 3.6 e indican la presencia de grupos 
funcionales de los residuos de los precursores de la síntesis, principalmente entre 14500 
y 1550 cm-1 debido a los enlaces C-C del butanol y del butóxido; además de grupos 
hidroxilo presentes por el agua ocluída en el gel (3500 cm-1). Por otra parte, en los 
espectros de las muestras calcinadas mostradas en la Figura 3.7, se observa únicamente 
la banda correspondiente al movimiento vibracional de estiramiento del enlace metal-
oxígeno (M-O) entre Ti-Oxígeno y Fe-Oxígeno, en la región comprendida entre 450 y 
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Figura 3.6. Espectros FTIR de los xerogeles obtenidos por sol-gel. 






















Figura 3.7. Espectros FTIR de los sólidos tratados térmicamente. 
 
 





Los espectros de absorción UV-Vis de los catalizadores sintetizados se muestran en la 
Figura 3.8 y se comparan con los del  polvo comercial de TiO2 (Degussa P-25). A partir 
de estos espectros se calculó la energía de banda prohibida (Eg) utilizando la ecuación 
3.1. 
 
 α(hv) = A (hv – Eg)m/2  (Ecuación 3.1) 
 
donde α es el coeficiente de absorción, hv es la energía del fotón y m = 1 para una 
transición directa entre las bandas de valencia y de conducción. A partir de estos 
espectros, la Eg es calculada por la extrapolación de una línea recta a partir de la curva 
de absorción hacia el eje de la abscisa; cuando es igual a cero, entonces Eg = hv y la 
longitud de onda en nanómetros de dicha extrapolación se convierte en unidades de 
energía en electrón volt (eV) 83. 
 






















Figura 3.8. Espectro UV-Vis por reflectancia difusa de: a) TiO2 Degussa, b) 
TiO2 Sol-Gel, c) TiO2-Fe2O3 0.5% y d) TiO2-Fe2O3 1%. 
 
En estos espectros (Fig. 3.8) se observa un desplazamiento en la banda de absorción 
hacia la región visible cuando el catalizador es sintetizado por vía sol-gel en 
comparación con TiO2 Degussa, el método de preparación ocasiona diferentes tipos de 
defectos en el material, lo que ocasiona cambios en sus características electrónicas. Por 




ocasionado por la incorporación de Fe2O3, debido a que este óxido posee una Eg = 2.2 
eV que corresponden a λ = 560 nm24. El valor de Eg de estos semiconductores se 
muestra en la Tabla 3.1. 
 
Tabla 3.1. Valores de Eg experimentales de los diferentes catalizadores. 
 
Catalizador Valor Eg (eV) 
TiO2 Degussa 2.95 
TiO2 Sol-Gel 2.92 
TiO2-Fe2O3 0.5% 2.44 
TiO2-Fe2O3 1% 2.41 
 
 
3.1.5. Análisis textural 
 
A partir de las isotermas de adsorción de nitrógeno mostradas en las Figuras 3.9 y 3.10 
se calcularon las áreas superficiales de los catalizadores mediante el método (BET). Los 
datos obtenidos para los catalizadores mixtos fueron los siguientes: TiO2-Fe2O3 1.0 % 
con un valor de área superficial de 56.93 m2 g-1 y el TiO2-Fe2O3 0.5 % con valor de 
111.60 m2 g-1. 
  
Un área superficial grande generalmente favorece la adsorción del contaminante y su 
degradación; sin embargo, se ha observado que la actividad catalítica también depende 
de otras condiciones como naturaleza y porcentaje del  agente dopante, pH de la 


























TiO2 Fe2O3 0.5% SG pH3 500
 
Figura 3.9. Isoterma de adsorción de nitrógeno de TiO2-Fe2O3 0.5 %. 
















TiO2 Fe2O3 1% SG pH3 500
  
Figura 3.10. Isoterma de adsorción de nitrógeno de TiO2-Fe2O3 1 %. 
 
 
3.2. Degradación de 2,4-D por Fotocatálisis Heterogénea 
 
De acuerdo con los resultados de la degradación fotocatalítica del 2,4-D, mostrados en la 
Figura 3.11, se observa que el catalizador de mayor actividad fue el TiO2 sin Fe2O3. Esto 




como es el tipo y tamaño de poro o el grado de hidroxilación como sucede cuando se 
comparan otros catalizadores24. Por otro lado, cuando se compara la actividad de los 
óxidos mixtos se obtiene una mejor degradación del herbicida con el semiconductor con 
menor proporción de hierro, tal como se ha reportado en otros trabajos cuando se 
incorporan metales de transición en un óxido semiconductor 38 82.  
























 Adsorcion TiO2Fe2O3 0.5%
 Adsorcion TiO2Fe2O3 1.0%
 
Figura 3.11. Degradación fotocatalítica de 2,4-D con los diferentes catalizadores. 
Concentración inicial 50 mg L-1, 0.6 g L-1 de catalizador, radiación 365 nm de 800 µW 
cm-2. ■ TiO2, •TiO2-Fe2O3 0.5 %, ▲ TiO2-Fe2O3 1 %. Experimentos control: *Radiación 
UV,   TiO2, ○ TiO2-Fe2O3 0.5 %, ∆ TiO2-Fe2O3 1 %. 
 
 
Respecto a la remoción de carbono orgánico total (COT) durante el proceso, se 
observan también mejores resultados con el semiconductor TiO2 sintetizado por sol-gel, 
en comparación con los óxidos mixtos (Figura 3.12). Es posible que en las condiciones 
de síntesis establecidas, el Fe2O3 se haya incorporado superficialmente en el TiO2, lo 
cual puede modificar su capacidad de adsorción y por lo tanto disminuir su actividad 
catalítica sobre la molécula de 2,4-D respecto al TiO2 sin modificar. En otros trabajos 
como el de Rabindra, donde se utilizó una fibra de TiO2 como catalizador y luz UV de 




que puede decirse que la disminución del COT obtenido con los catalizadores 
sintetizados por sol-gel en este proyecto, es satisfactoria.  
 
























 TiO2 Fe2O3 0.5%
 TiO2 Fe2O3 1.0%
 
Figura 3.12. Remoción del carbono orgánico total en la degradación fotocatalítica 
de 2,4-D con los diferentes catalizadores sintetizados. 
 
En la Tabla 3.2, se resumen los datos obtenidos en la degradación del herbicida por 
fotocatálisis heterogénea con cada uno de los catalizadores sintetizados, utilizando  
radiación UV (365 nm), encontrando que la actividad catalítica tiene el siguiente orden: 
TiO2 > TiO2-Fe2O3 0.5% > TiO2-Fe2O3 1%. En esta misma tabla se muestran los 
parámetros cinéticos calculados a partir de la ecuación de Langmuir-Hinshelwood 




















Figura 3.13. Cinética de la degradación de una solución de 2,4-D 50 mg L-1 mediante 
fotocatálisis heterogénea. (■) TiO2 sol-gel, (○) TiO2-Fe2O3 0.5% y (▲)TiO2-Fe2O3 
1.0%. 
 
Tabla 3.2. Parámetros cinéticos de la reacción de degradación fotocatalítica de 2,4-D. 




k (min-1)* R2 t1/2 (min) 
TiO2 89.37 ± 2.81 98.69 ± 0.69 1.22 x 10-2 ±7.7x10-4 0.9791 56 
TiO2-Fe2O3 0.5 % 64.16 ± 0.97 81.51 ± 1.72 4.47 x 10-3 ±1.4x10-5 0.9917 155 
TiO2-Fe2O3 1 % 36.50 ± 4.42 50.32 ± 2.79 1.80 x 10-3 ±2.8x10-4 0.9827 385 
 *Número de réplicas = 3± desviación estándar 
 
Estos resultados difieren con los reportados por otros autores en la degradación 
fotocatalítica del 2,4-D 27,28, en los que se obtienen mayores porcentajes de 
degradación. Sin embargo, esto se debe a que utilizan radiaciones de mayor energía,  
menores concentraciones del herbicida y modificación del catalizador con otros 
óxidos como In2O3. En este sentido, es importante señalar que la eficiencia de todo 
proceso fotocatalítico, está en función de los parámetros del método, así como 
también de los objetivos de la degradación, es decir si se busca la mineralización 
completa de los contaminantes o solamente la reducción de su toxicidad para 





Durante el seguimiento de la reacción de degradación de 2,4-D por CLAR se observó 
un intermediario de degradación, el cual se identificó como: 2,4-Diclorofenol (2,4-
DCF) de acuerdo con su tiempo de retención y  debido también a que es uno de los 
compuestos más reportados en la degradación de 2,4-D por diversos autores tanto en 
tratamientos fotocatalíticos 27 como en otras tecnologías 17,18. 
 
La formación del 2,4-DCF durante el proceso fotocatalítico, se aprecia en la Figura 
3.14, donde comienza a evolucionar hasta un punto máximo en aproximadamente 4 
horas y después la concentración disminuye gradualmente cuando inicia su oxidación. 
La concentración más alta de 2,4-DCF se obtiene con el catalizador sin dopar en 
comparación con los otros semiconductores. 
 










 TiO2-Fe2O3 0.5 %
















Figura 3.14. Formación de 2,4-diclorofenol durante la degradación fotocatalítica 
de 2,4-D con los diferentes catalizadores sintetizados. 
 
Generalmente los intermediarios en fotocatálisis son compuestos hidroxilados debido al 
ataque homolítico del radical hidroxilo24. En la degradación fotocatalítica se han 
identificado compuestos como clorohidroquinona y 4-clorofenol24 27 79.  
 
Otros intermediarios formados en la degradación fotocatalítica de 2,4-D son algunos 
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Figura 3.16. Formación de ácido fórmico durante la degradación fotocatalítica de 
2,4-D con los diferentes catalizadores sintetizados. 
 
















tR = 6.15 min
 
Figura 3.17. Formación de ácido orgánico de tiempo de retención 6.15 minutos, con 
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registrados a diferentes tiempos en esta prueba; sin embargo, no fue posible apreciar la 
banda de absorción correspondiente a la transición electrónica ocasionada por la presencia 
del radical ABTS a 415 nm, cuando se forma el radical ABTS•+ por la presencia de 
ferrato. Algunas de las posibles causas se enlistan a continuación: 
 
 El método no posee la suficiente sensibilidad para la detección del ferrato en 
las concentraciones que se pudiera estar formando a partir del catalizador, 
considerando:  
9 Límite de detección = 0.0011 mM. 
9 Límite de Cuantificación = 0.0039 mM. 
 Se desconoce hasta el momento si la incorporación del Fe2O3 en el TiO2 sea 
superficial, intersticial o de sustituyente. Sin embargo, esto puede afectar la 
formación del ion ferrato. 
 La energía aplicada al sistema fotocatalítico no es suficiente para que el Fe3+ 
del Fe2O3 se transforme en ferrato como ocurre con métodos químicos y 
electroquímicos cuando se utiliza como precursor del ferrato al Fe2O3 53 72. 
 
















Figura 3.19. Espectros de absorción UV-Vis de las alícuotas cuando 
reaccionan con ABTS• a diferentes tiempos (0, 15, 30, 60, 120 y 180  min) 






3.4. Caracterización electroquímica del ion ferrato 
 
A excepción del trabajo de Lee y col.77, poco se ha estudiado sobre la formación del ion 
ferrato en medio ácido. En las siguientes técnicas electroquímicas se muestra pruebas de 
la formación de esta especie y su comportamiento en diferentes condiciones 
experimentales. 
 
3.4.1. Voltamperometría Cíclica (VC) 
 
La Figura 3.20 muestra los voltamperogramas cíclicos para una solución 6 mM de 
FeSO4 en medio ácido sobre un electrodo de DDB. En la gráfica se observan dos picos 
anódicos uno a 1.0 y el otro entre 2.3 y 2.5V vs. Ag/AgCl, los cuales se asignan a la 
oxidación del Fe (II) a Fe (III) y Fe (VI) respectivamente. También se aprecia una señal 
catódica a 0.2 V vs. Ag/AgCl que se asigna a la reducción a Fe (II).  
 
Uno de los primeros estudios sobre de la electrogeneración de ferrato en DDB con sal 
ferrosa en medio ácido fue hecho por Lee y col.77, quienes determinaron la formación 
del ferrato a potenciales cercanos a 2.5 V vs. Ag/AgCl. Sin embargo, mencionan que 
ocurre un proceso en el que el ferrato formado se descompone a Fe (III) (Reacción 3.1), 
de manera similar como ocurre con las sales de ferrato en solución (Reacción 1.2). Por 
otra parte, en la Figura 3.20, no se aprecia una señal de reducción anterior a la señal del 
Fe (II) que muestre la reducción de ferrato a Fe (III); sin embargo, es muy 
probablemente que pico no se detecte debido a que la señal de FeO42- es cercana a la 
evolución del O2 observada aproximadamente a 2.5 V vs. Ag/AgCl como se aprecia en 
el inserto de la Figura 3.20, y es posible que el ferrato se descomponga a Fe (III) en este 
punto, lo que ocasiona que solo se vea el pico de reducción del Fe (III) a Fe (II) a 0.2 V 
vs. Ag/AgCl. 
 































Figura 3.20. Voltamperometría Cíclica de FeSO4 6 mM en HClO4 0.1 M sobre 
un electrodo de DDB en placa a diferentes velocidades de barrido: (a) sin 
FeSO4, (b) 10 mV s-1, (c) 50 mV s-1, (d) 100 mV s-1, (e) 250 mV s-1 y (f) 500 
mV s-1. 
 
A diferencia de estos resultados, los voltamperogramas cíclicos realizados en 
medios altamente alcalinos por Zhang y col., muestran un pico correspondiente a la 
oxidación a FeO42- a 0.8 V vs. Hg/HgO y un pico de reducción a Fe (III) a 0.2 V vs. 
Hg/HgO sobre un electrodo de SnO2–Sb2O3 a partir de Fe(OH)3 75; mientras que 
Híves y col. obtuvieron un pico anódico a 0.4 V y dos catódicos a 0.35 V y 0.1 V 
vs. Pt (como electrodo de pseudoreferencia) a partir de Fe2O3 sobre un electrodo de 
oro, correspondientes al Fe (III) y otra especie reducida, probablemente Fe (II)73. 
Esto demuestra que cada sistema de formación de ferrato difiere en su mecanismo 
de reducción e indica que la estabilidad del ferrato en medio alcalino permite 
observar el pico de reducción a Fe (III). 
 
La asignación de los picos de la Figura 3.20, se compararon con los de una sal de 
K2FeO4 (Figura 3.21), encontrándose que el número de los picos anódicos y 
catódicos coinciden y así como su posición relativa en el intervalo de la ventana de 




de formación, lo que puede deberse al tipo de electrolito utilizado, el cual se 
seleccionó para darle mayor estabilidad al ion ferrato que las otras especies. 
 





















Figura 3.21. Voltamperometría Cíclica de una sal de ferrato sobre un 
electrodo de DDB en placa a una velocidad de barrido de 100 mV s-1. (a) 
Na2SO4 0.1M a pH 9, (b) K2FeO4 6 mM en Na2SO4 0.1M a pH 9. 
 
De acuerdo con la Figura 3.20 y 3.22, la intensidad de la señal se incrementa conforme 
aumenta la velocidad de barrido. Debido a que se obtuvo una mejor definición del pico 
anódico de Fe (VI) con el disco de DDB en un potenciostato Autolab, la intensidad de 
pico de la Figura 3.23 se graficó con respecto a la velocidad de barrido para establecer 






























Figura 3.22. Voltamperometría Cíclica de FeSO4 0.5 mM en HClO4 0.1 M sobre un 
electrodo de DDB de disco a diferentes velocidades de barrido: (a) 10 mV s-1, (b) 50 
mV s-1, (c) 100 mV s-1, (d) 250 mV s-1 y (e) 500 mV s-1. 
 
La Figura 3.23 muestra la representación bilogarítmica entre la intensidad de pico y la 
velocidad de barrido, con una pendiente próxima a 0.26. De acuerdo con otro trabajo86, 
esto indica que el sistema se encuentra regido por un control mixto de difusión y 
transporte de carga, ya que cuando la pendiente es igual a 0.1 el proceso es regido por 
transporte de carga y a 0.5 por difusión. Esto permite comprender y explicar los 

















y = 0.2559x - 1.755
  
Figura 3.23. Representación bilogarítmica para la determinación del tipo de control en 
la formación del ion ferrato en la voltamperometría cíclica. 
 
 
3.4.2. Voltamperometría Hidrodinámica  
 
Con el fin de determinar el número de electrones transferidos para la formación de 
ferrato por la técnica de electrodo de disco rotatorio (EDR), se llevaron a cabo pruebas a 
diferentes velocidades de rotación, a partir de las cuales se construyeron las curvas de 
polarización en el intervalo de 0 a 2.5 V vs. Ag/AgCl mostradas en la Figura 3.24. Estos 
voltamperogramas indican un aumento en la corriente límite en el intervalo de 1.1 y 2.3 
V vs. Ag/AgCl cuando aumenta la velocidad de rotación del electrodo y este 
comportamiento está controlado primordialmente por difusión como lo describe la 
ecuación de Levich en la ecuación 3.2 (Apéndice B).  
 































Figura 3.24. Curvas de polarización de EDR con un electrodo de DDB en presencia 
de 0.5 mM de FeSO4 en medio acuoso de HClO4 0.1 M, a diferentes velocidades de 
rotación entre 100 y 10000 rpm y velocidad de barrido de 5 mV s-1. 
 
Sin embargo, la corriente límite en el intervalo de la formación de ferrato (a partir de 1.8 
V vs. Ag/AgCl) presenta un crecimiento inferior al esperado con respecto al intervalo de 
formación de Fe3+ y de acuerdo a lo observado en las voltamperometrías, esto 
probablemente se deba a que solo una pequeña porción de Fe2+ se oxida a Fe(VI), o que 
parte del ferrato formado no alcanza a ser detectado en el disco rotatorio. 
 
Los datos obtenidos de estas curvas se utilizaron para calcular número total de 
electrones transferidos en el proceso de formación de ferrato y se determinó a partir del 
inverso de la corriente límite frente al inverso de la raíz cuadrada de la velocidad de 
rotación de acuerdo con la ecuación de Koutechy – Levich de la ecuación 3.3 (Apéndice 
B).  
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En las Figuras 3.25 y 3.26 se muestran las buenas correlaciones lineales obtenidas al 




electrolitos soporte. Para el cálculo de electrones transferidos en la formación del 
ferrato, se utilizó el coeficiente de difusión calculado previamente considerando n = 1 
en el intervalo cuando se oxida el Fe2+ a Fe3+ a diferentes concentraciones (0.5, 1 y 2 
mM) a partir de la ecuación 3.3 usando como electrolito soporte tanto HClO4 como 
H2SO4, usando un electrodo de área de 12.4 mm2. 
 
Los resultados se muestran en la Tabla 3.3 e indican n número de electrones transferidos 
en la región de formación del ferrato de sólo 1.5 electrones, mucho menor que los 3 
electrones requeridos para el paso de Fe (III) a Fe (VI). Esto sugiere la existencia de un 
proceso de descomposición del Fe (VI) electrogenerado, probablemente con 
participación del Fe (III) que origina una corriente mucho menor que la esperada para 
un proceso difusivo. 









 0.5 mM y = 98892.17x + 462.41
 1 mM    y = 63155.17x + 23.79










Figura 3.25. Representación de Koutechy – Levich para la formación de Fe (VI) 

















 0.5 mM  y = 187201.78x -660.63










Figura 3.26. Representación de Koutechy – Levich para la formación de Fe (VI) sobre 




Tabla 3.3. Tabla de los resultados obtenidos en EDR. 
 
Electrolito soporte D calculado (cm2 s-1)  n calculado 
HClO4 2.38 x 10-5 1.45 
H2SO4 2.29 x 10-5 1.68 
 
 
3.4.3. Microscopía Electroquímica de Barrido 
 
De acuerdo con los resultados de la voltamperometría cíclica (Figura 3.20 y 3.22) se 
designaron los potenciales de trabajo de los electrodos, estableciéndose 0.3 V vs. ENH 
como potencial de trabajo en el Tip para asegurar la reducción de las especies de hierro 







En el modo operativo de retroalimentación, se observó un comportamiento de 
retroalimentación positiva conforme el Tip se acerca al sustrato tal como se obtuvo en 
un diseño simulado mostrado en la Figura 3.27 con línea continua. En esta misma figura 
se aprecia un cambio significativo en la corriente desde distancias lejanas (25 d/a), 
especialmente cuando el potencial se acerca a 2.3 V vs. Ag/AgCl; esto sugiere un 
proceso catalítico del ferrato cuando se compara con las gráficas obtenidas por Wipf y 
Bard 87, en las cuales se estudia el sistema Fe (II)/Fe (III) en medio ácido y la corriente 
se mantiene prácticamente constante hasta distancias muy cercanas entre el tip y el 
sustrato (3 d/a). 
 
Bajo estas condiciones las curvas de aproximación que anteriormente mostraban 
únicamente la corriente de retroalimentación muestran ahora una desviación en ellas 
debido a la contribución de la corriente colectada en el tip y proveniente de la formación 
del ion ferrato y su posterior degradación formando Fe3+ y O2. 



















Figura 3.27. Curvas de MECB cuando el tip de platino se aproxima al electrodo sustrato de 
DDB en una solución de Fe2(SO4)3 3 mM en HClO4 0.1 M. El potencial del tip se mantiene 
constante en 0.1 V vs. Ag/AgCl y el sustrato 2.05, 2.20 y 2.35 V vs. Ag/AgCl con una 





Para demostrar el proceso de descomposición catalítica de Fe (VI) a Fe (III), se llevó a 
cabo una prueba en el modo operativo de Sustrato Generador – Tip Colector del MECB. 
En este experimento, se utilizó la corriente colectada en el tip a potencial constante (0.1 
V vs. Ag/AgCl) como medida de la generación de Fe3+ y/o O2 proveniente de la 
degradación del ion ferrato. Para ello se varió el potencial del sustrato, manteniendo una 
distancia tip-sustrato constante y a partir de una solución de Fe2+.  
 
La gráfica de la Figura 3.28 muestra la corriente colectada durante la formación de Fe3+ 
a partir de Fe2+ en disolución cuando el sustrato de DDB es sometido al potencial de 1.3 
V vs. Ag/AgCl, obteniendo una corriente constante de -1 x 10-8 A. En cambio, al aplicar 
al sustrato de DDB un potencial constante de 2.2 V vs. Ag/AgCl que es el potencial 
donde comienza la formación de ferrato, se observa un aumento de la corriente 
colectada en el tip en los primeros segundos y después regresa a corrientes más 
negativas hasta alcanzar valores similares a cuando se estaba produciendo la oxidación 
de Fe2+ a Fe3+. Esto indica la formación del ion ferrato inicialmente, pero también la 
aparición de un proceso inhibidor posterior. 
 


















 EDDB = 1.3 V
 EDDB = 2.2 V
 
Figura 3.28. Corriente de reducción  colectada en el tip de Pt a 0.1 V vs. Ag/AgCl. --- 
Recolección de Fe (III) a 1.3 V vs. Ag/AgCl y  Recolección de Fe (VI) a 2.2 





En la Figura 3.29, se muestran las gráficas de la corriente colectada en el tip de Pt 
cuando se varía el potencial en el sustrato en el intervalo de formación del ferrato y se 
aprecia un incremento en la corriente del tip conforme aumenta el  potencial en al 
sustrato de DDB; sin embargo, en la Figura 3.30 (6 mM de Fe2+) se observa que la 
corriente del tip a 2.2 V vs. Ag/AgCl es menor que a 2.3 V, pero mayor que 2.0 V vs. 
Ag/AgCl. Este comportamiento indica un proceso de inhibición causado por la 
presencia de Fe3+, considerando que a 1.8 V vs. Ag/AgCl únicamente se forma Fe3+, 
mientras que a potenciales desde 2.0 V vs. Ag/AgCl y mayores, se forma tanto FeO42- 
como Fe3+ y éste último se genera en mayor concentración cuando se trabaja con 
concentraciones superiores de Fe2+. Estos resultados se explican también con la Tabla 
3.4, en la cual se muestran las corrientes obtenidas bajo las condiciones de este estudio. 

















Figura 3.29. Corriente de reducción colectada en el UME tip de Pt a 0.0 V vs. Ag/AgCl 
cuando se varía el potencial en el sustrato en el intervalo de formación del ferrato a 





















Figura 3.30. Corriente de reducción colectada en el UME tip de Pt a 0.0 V vs. Ag/AgCl 
cuando se varía el potencial en el sustrato en el intervalo de formación del ferrato a 
partir de una solución 6 mM de Fe2+. 
 
Tabla 3.4. Valores de la corriente colectada en el sustrato de DDB y en el tip de Pt en el 




iTip (A) – 70 s  
Fe2+ 0.5 mM 
iDDB (A) – 70 s  
Fe2+ 0.5 mM 
iTip (A) – 70 s  
Fe2+ 6 mM 
iDDB (A) – 70 s  
Fe2+ 6 mM 
1.8 -1.62 x 10-9 4.66 x 10-6 -1.88 x 10-9 5.82 x 10-5 
2.0 -1.82 x 10-9 1.64 x 10-5 -2.35 x 10-9 1.10 x 10-4 
2.1 -1.97 x 10-9 2.74 x 10-5 -2.59 x 10-9 1.71 x 10-4 
2.2 -2.19 x 10-9 3.67 x 10-5 -2.48 x 10-9 2.18 x 10-4 
 
A partir de estos resultados de microscopía electroquímica y considerando los 
resultados de voltamperometría cíclica e hidrodinámica, se propone el mecanismo 
mostrado en  la Figura 3.31. La oxidación de una solución de Fe2+ se llevó a cabo en 
medio ácido sobre un sustrato de DDB al cual se aplica un potencial constante de 2.3 V 
vs. Ag/AgCl y utilizando un ultramicroelectrodo de platino con un potencial de 0.3 V 
vs. Ag/AgCl para reducir las especies de hierro y oxígeno presentes en la solución. El 
ion ferroso se oxida en el sustrato a Fe3+ y se reducen nuevamente en el tip de Pt. Por 
otro lado, el ion férrico que no han sido capturados por el tip, continúan su oxidación 
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del ferrato en cantidad suficiente y evitar la descarga de oxígeno como reacción 
parásita. 



















Figura 3.32. Cuantificación por la técnica ABTS de la concentración de Fe (VI) 
electrogenerada frente al tiempo de electrólisis en una solución 0.5 mM de FeSO4 en 
HClO4 0.1 M, usando una placa de DDB a diferente potencial (2.1, 2.5 y 2.9 V vs. 
Ag/AgCl). 
 
Una vez establecido el potencial de trabajo, se determinó el efecto de la concentración 
inicial del ion ferroso sobre la producción electroquímica de ferrato.  
 
En la Figura 3.33 se aprecia la disminución de Fe (II) conforme avanza la reacción, 
mientras que las concentraciones de Fe (III) y Fe (VI) aumentan. En cada una de las 
gráficas se observa también que la suma de las especies da aproximadamente el total de 
hierro inicial, por lo que su pérdida puede deberse probablemente a la formación de 
algún tipo de depósito adsorbido sobre la superficie de los electrodos que no se aprecie 






























A) Co = 0.5 mM
 























B) Co = 1 mM
 





















































Figura 3.33. Cuantificación espectrofotométrica del Fe (II), Fe (III) y Fe (VI) y la suma de éstos, a 
partir de diferentes concentraciones de FeSO4 en H2SO4 0.05 M, sobre una placa de DDB cuando se 
aplica un potencial de 2.5 V vs. Ag/AgCl. A) 0.5, B) 1, C) 3.5 y D) 6 mM de FeSO4. 
 
Para apreciar mejor el efecto de la concentración inicial de Fe2+, estos resultados fueron 
representados en la misma escala en la Figura 3.34, donde se observa aproximadamente 
la misma concentración de ferrato formado; aunque al parecer las concentraciones más 
bajas muestran una velocidad de generación de ferrato más rápida en los primeros 
minutos. Los resultados de esta figura sugieren que un exceso de Fe3+ inhibe la 

















 Co = 0.5 mM
 Co = 1.0 mM
 Co = 3.5 mM










Figura 3.34. Cuantificación espectrofotométrica de Fe (VI) obtenida a partir de 
cuatro concentraciones diferentes de FeSO4 (0.5,1, 3.5 y 6 mM) en H2SO4 0.05 M, 
usando una placa de DDB como ánodo y  aplicando un potencial de 2.5 V. 
 
 
Estos resultados (Fig. 3.34) se obtuvieron usando como electrolito soporte H2SO4 0.05 
M debido a que el sulfato es un anión más común en aguas residuales que el perclorato. 
Para asegurar que fuera comparable cuando se usa el HClO4 como electrolito soporte, se 
realizó la misma serie de experimentos, encontrándose una ligera diferencia entre ellos 
en la electrogeneración del ferrato como puede observarse en la Figura 3.35. Se aprecia 
en los primeros minutos una mayor velocidad de formación del ferrato a bajas 
concentraciones de Fe2+ en comparación con las concentraciones más altas, aunque en 
todos los casos se obtuvo aproximadamente la misma concentración máxima de ferrato 
(aproximadamente 0.2 mM). 
 
Un aspecto importante a resaltar en las dos Figuras 3.34 y 3.35, es que 
independientemente de la concentración inicial del precursor del ferrato, la cantidad 
máxima obtenida de Fe (VI) obtenida es próxima a 0.2 mM. En la electrosíntesis de esta 
especie en medio alcalino a partir de Fe(OH)3, se reportan concentraciones similares de 
ferrato, las cuales se explican en base a la solubilidad de las especies de hierro, aunque 
el rendimiento en la producción mejora sólo cuando se usa hierro en polvo como 




concentraciones del electrolito (NaOH)50. Esto indica que en medio ácido es posible 
modificar los parámetros de generación del ferrato para aumentar el rendimiento. Sin 
embargo, para fines del presente trabajo, es suficiente esta concentración para estudiar 
la contribución del ion ferrato en las pruebas de degradación del 2,4-D.  
 













 Co = 0.5 mM
 Co = 1.0 mM
 Co = 3.0 mM










Figura 3.35. Cuantificación espectrofotométrica de Fe (VI) obtenida a partir de cuatro 
concentraciones diferentes de FeSO4 (0.5, 1, 3.5 y 6 mM) en HClO4 0.1 M, usando una 
placa de DDB y aplicado un potencial de 2.5 V. 
 
Por otra parte, la formación de radicales hidroxilo sobre el electrodo de DDB, puede dar 
lugar a la formación de peróxido de hidrógeno H2O2, especialmente a altas densidades 
de corriente de acuerdo con la Reacción 3.2 45. El H2O2 puede oxidar compuestos 
orgánicos por sí mismo y generar radicales hidroxilo en el seno de la reacción cuando se 
combina con sales ferrosas por la reacción Fenton. 
 
2HO• Æ H2O2  (3.2) 
 
En la Figura 3.36, se muestra la evolución del peróxido de hidrógeno en el sistema 
electroquímico en ausencia y presencia de hierro. De acuerdo con estos resultados, la 
formación de H2O2 es mayor a una densidad de corriente constante que a potencial 




evolución de oxígeno en el sistema y se alcanzan voltajes de hasta 13.4 V. También se 
aprecia que la presencia de hierro disminuye la acumulación del H2O2 obtenida, debido 
a que esta especie puede reaccionar con los iones Fe2+ y Fe3+ presentes en la solución 
por medio de la reacción de Fenton (3.3) y Fenton-like (3.4) respectivamente 21: 
 
Fe2+ + H2O2 Æ Fe(OH)2+ + •OH (3.3) 
 
Fe3+ + H2O2 Æ Fe2+ + HO2• + H+  (3.4) 
 
Por otra parte, la oxidación del Fe2+ a Fe3+ sobre el ánodo de DDB también puede 
contribuir al descenso de la concentración del H2O2. 














Figura 3.36. Formación de H2O2 durante la electrólisis con electrodo de DDB. Sin 
hierro añadido: (■) 2.5 V, (•) 10 mA cm-2, (▲) 50 mA cm-2. Con Fe2+ 0.5 mM 
añadido: (□) 2.5 V, (○) 10 mA cm-2, (∆) 50 mA cm-2. 
  
3.6. Degradación del 2,4-D con ferrato electrogenerado 
 
Previo a la degradación de 2,4-D por la vía electroquímica, se realizó una 
voltamperometría cíclica en presencia de una solución de 2,4-D y Fe2+, que se presenta 




(III) y Fe (VI), además de un pico anódico a 1.8 V vs. Ag/AgCl que puede asociarse al 
2,4-D. También pude verse el pico catódico de reducción a Fe (II) a 0.6 V vs. Ag/AgCl.  
 
Es sabido que la presencia de compuestos orgánicos como los fenoles pueden formar 
una película polimérica sobre los electrodos, provocando una reducción en la eficiencia 
del proceso como se ha observado al trabajar a potenciales entre 1.5 y 2 V con un 
electrodo de DDB 47. En el presente trabajo, se aplicó un potencial de 2.5 V, el cual 
además de oxidar a la molécula de 2,4-D posee las siguientes ventajas: evitar la 
polimerización sobre el ánodo, favorecer la formación de radicales hidroxilo y generar 
al mismo tiempo al ion ferrato en el medio de reacción. 

















Figura 3.37. Voltamperogramas cíclicos consecutivos (4 ciclos) registrados para una 
solución con FeSO4 0.5 mM y 2,4-D 50 mgL-1 en HClO4 0.1 M sobre un electrodo de 
DDB de disco a una velocidad de barrido de 50 mV s-1. 
 
La Figura 3.38 muestra el descenso de la concentración del 2,4-D en el sistema 
electroquímico de generación de ferrato y se compara contra la electro-oxidación. Se 
aprecia que la formación del ferrato mejora la degradación del herbicida. Por otro lado, 
se observa que a medida que aumenta la concentración de la sal ferrosa, disminuye la 
velocidad de eliminación del 2,4-D y esto puede deberse a que un exceso de iones 




acuerdo con la reacción 3.5. Además de que provocan una mayor concentración de Fe3+ 
en disolución lo que conlleva la inhibición del proceso de formación del ión ferrato. 
 
Fe2+ + HO• → Fe3+ + HO-   (3.5) 
 
Debe considerarse también que de acuerdo con lo expuesto en la sección 3.5, la 
velocidad de generación de ferrato es más rápida cuando se aplican bajas 
concentraciones de Fe2+, lo que indica que la concentración de ferrato presente en el 
medio acuoso durante los primeros minutos mejora la eliminación de 2,4-D.  La 
influencia de la concentración de ferrato fue mostrada por Jiang y col. 76, quienes 
probaron 2 diferentes concentraciones de ferrato para la remoción de sólidos 
suspendidos, fósforo y demanda química de oxígeno y se observaron mejores resultados 
con la concentración más alta de K2FeO4. 
 


























Figura 3.38. Eliminación de 2,4-D 50 mg L-1 mediante el ion ferrato electrogenerado 
aplicando un potencial de 2.5 V vs. Ag/AgCl, a partir de una sal ferrosa a diferentes 
concentraciones: (◊) sin hierro (oxidación anódica), (■) Fe2+ 0.5 mM, (○) Fe2+ 1.0 mM 
y (▲) Fe2+ 3.0 mM. 
 
En la Figura 3.39 se muestra el cambio de concentración respecto al tiempo aplicando el 
modelo de Langmuir-Hinshelwood (Apéndice C) y a partir de este análisis, se 




del ion ferrato mejora la eliminación del 2,4-D y que a bajas concentraciones de Fe2+ 
como precursor de ferrato se obtiene la mejor velocidad de eliminación, logrando un 
tiempo de vida media de 80 minutos. Las curvas presentan una relación lineal, 
especialmente cuando el ferrato se forma a partir de 1 y 3 mM de Fe2+ con lo cual se 
puede comprobar que el proceso sigue una cinética de pseudo-primer orden, en el caso 
de la electro-oxidación y la adición de 0.5 mM de Fe2+, el ajuste es ligeramente menor, 
lo que puede deberse a errores experimentales, puesto que ya se ha reportado un 
comportamiento de pseudo-primer orden en la electro-oxidación del 2,4-D44. 




















Figura 3.39. Cinética de la degradación de una solución de 2,4-D 50 mg L-1 mediante 
el ion ferrato eletrogenerado a 2.5 V. (*) sin hierro (oxidación anódica), (■) Fe2+ 0.5 
mM, (○) Fe2+ 1.0 mM, (▲) Fe2+ 3.0 mM. 
 
Tabla 3.5. Parámetros cinéticos de la eliminación del 2,4-D por electro-oxidación y 




% Degradación (4 h)* k (min-1) R2 t1/2 (min) 
0.0 70.32 ± 9.91 4.67 x 10-3 ±9.8x10-4 0.971 148 
0.5 93.12 ± 7.00 8.66 x 10-3 ±1.8x10-3 0.969 80 
1.0 78.15 ± 8.43 6.25 x 10-3 ±9.8x10-4 0.994 110 
3.0 72.58 ± 5.69 4.80 x 10-3 ±7.0x10-4 0.991 144 





La remoción de COT muestra un comportamiento similar con diferentes 
concentraciones iniciales de Fe2+ y con la electro-oxidación (Figura 3.40). En esta serie 
de experimentos se logró remover aproximadamente un 30% de COT a pesar de obtener 
porcentajes de eliminación del 2,4-D mayores al 70 % en 4 horas, tal como ocurre  en la 
oxidación anódica del fenol en medio ácido sobre un electrodo de DDB reportada por 
Iniesta y col47. y esto se debe a la presencia de compuestos intermediarios de la 
degradación. 




























Figura 3.40. Remoción del Carbono Orgánico Total de una solución de 2,4-D 50 mg 
L-1 degradado mediante el ion ferrato eletrogenerado a un potencial de 2.5 V. (*) sin 
hierro (oxidación anódica), (■) 0.5 mM, (○)1.0 mM y (▲) 3.0 mM. 
 
El compuesto 2,4-Diclorofenol (2,4-DCF) fue uno de los principales intermediarios 
identificados durante la degradación vía electroquímica y como se puede apreciar en la 
Figura  3.41, la velocidad de formación del 2,4-DCF es mayor cuando se genera el ion 
ferrato; y se observa también que conforme avanza la reacción de descomposición 
aproximadamente a los 150 minutos, la concentración de 2,4-DCF empieza a disminuir 




















Figura 3.41. Evolución del 2,4-Diclorofenol generado durante la degradación del 2,4-
D mediante el ion ferrato eletrogenerado  a 2.5 V. (*) sin hierro (oxidación anódica), 
(■) Fe2+ 0.5 mM, (○) Fe2+ 1.0 mM, (▲) Fe2+ 3.0 mM. 
 
En la degradación electroquímica de 2,4-D, se identificaron algunos ácidos orgánicos de 
cadena corta con 2 a 4 carbonos, por cromatografía de líquidos de exclusión iónica, tales 
como: ácido maleico (tr = 8.2 min), málico (tr = 9.4 min), acético (tr = 14.9 min), 
oxálico (tr = 6.9 min) y fórmico (tr = 13.6 min). La Figura 3.42 presenta la evolución de 
los ácidos maleico y málico con las diferentes concentraciones de Fe2+ añadido. En 
ambos casos se observa una mayor producción de ácido cuando se forma el ion ferrato 
aplicando bajas concentraciones de Fe2+ y por electro-oxidación y conforme aumenta la 













































Figura 3.42. Evolución de los ácidos (A) maleico y (B) málico durante la eliminación del 2,4-D
mediante el ion ferrato eletrogenerado a 2.5 V. (*) sin hierro (oxidación anódica), (■) Fe2+ 0.5 mM, 
(○) Fe2+ 1.0 mM, (▲) Fe2+ 3.0 mM. 
 
 
La evolución de los ácidos acético y fórmico en la Figura 3.43 sugieren que cuando se 
forma el ion ferrato durante la degradación, la velocidad de oxidación del ácido acético 
a ácido oxálico o su rompimiento a ácido fórmico aumenta, debido a que se observan 
bajas concentraciones de ácido oxálico y fórmico en la electro-oxidación. 
 
Por otro lado, el ácido oxálico puede provenir también del rompimiento del anillo 
aromático, ya que este ácido es uno de los principales productos de degradación de una 



































































Figura 3.43. Evolución de los ácidos (A) acético, (B) oxálico y (C) fórmico durante la 
eliminación del 2,4-D mediante el ion ferrato eletrogenerado a 2.5 V. (*) sin hierro 
(oxidación anódica), (■) Fe2+ 0.5 mM, (○) Fe2+ 1.0 mM, (▲) Fe2+ 3.0 mM. 
 
 
Por cromatografía de gases acoplado a espectrometría de masas (Anexo C), se 
identificaron algunos compuestos aromáticos durante la degradación con ion ferrato a 
partir de la concentración más baja de Fe2+, los cuales fueron: clorohidroquinona (m/z = 
144), 2,4-diclorofenoxi-etil éster (m/z = 248) y 2,4-diclorofenol (m/z  =162). El 
compuesto 2,4-diclorofenoxi-etil éster, posiblemente se deba a alguna contaminación en 
el estándar de 2,4-D o a una reacción compleja durante la degradación, combinándose 
con una molécula de bajo peso molecular. 
 
Con los intermediarios encontrados se propone la ruta de degradación general mostrada 
en la Figura 3.44, donde la combinación de los radicales hidroxilo con el ion ferrato 




herbicida comienza con el rompimiento de la cadena unida al anillo, lo que produce 2,4-
DCF y ácido acético; después el 2,4-DCF continúa reaccionando con los oxidantes y 
presenta la liberación de un cloruro para formar el clorocatecol, para después formar el 
ácido maleico, málico y oxálico. Por otra parte, el ácido acético se oxida a ácido 
fórmico y ácido oxálico. Los complejos de oxalato férrico pueden también formarse en 
las condiciones de reacción debido a la adición de Fe2+ y la formación de ácido oxálico. 
Finalmente, la reacción continúa hasta la formación de CO2 y H2O. En algunos puntos 
de la ruta se utilizó una flecha punteada, que representa una serie de reacciones 
complejas, previas a la mineralización parcial que fue observada en la Figura 3.39, 
debido a que existen intermediarios que no pudieron ser identificados y que de acuerdo 
a reportes mostrados en la Tabla 3.6 pudieran estarse formando (resorcinoles o 
catecoles), además de otros ácidos como glicólico y fumárico17 23.  
 
 
Figura 3.44. Ruta de degradación propuesta del 2,4-D por ferrato electrogenerado en 
medio ácido. 
 
Tabla 3.6. Intermediarios de la degradación de 2,4-D reportados en la literatura. 
Tratamiento Intermediarios Referencia  








Electrooxidación 2,4-diclorofenol; 4,6-diclororesorcinol; 
clorohidroquinona 
23 
O3/Fe2+/UV 2,4-diclorofenol; 4,6-diclororesorcinol; 
clorohidroquinona 
17 






Respecto a la actividad del ion ferrato, se reportan pocos intentos para describir los 
mecanismos involucrados. Sin embargo, comúnmente se lleva a cabo por transferencia 
de uno o dos electrones, formando ácidos conjugados de hierro hasta llegar a la 
formación de Fe3+ 56,65. También se cree que las especies de Fe (IV) y (V) están 
involucradas en el mecanismo de degradación de algunos compuestos76. 
 
En compuestos fenólicos y ácidos orgánicos, se menciona una ruta de transferencia de 
un electrón, por la cual el Fe (VI) produce Fe (V) y un radical del compuesto orgánico 
como producto primario a través de la abstracción de un hidrógeno52. Por lo que es 
probable que éste sea el primer paso en la degradación de 2,4-D y posteriormente la 
degradación continúe con la especie Fe (V) que es más activa que el Fe (VI) aunque 
menos estable, de esta manera en conjunto con los radicales hidroxilo, la formación 
continua de ferrato mientras se aplica el potencial necesario, el herbicida es degradado 
hasta los componentes mostrados en la Figura 3.43. 
 
La Figura 3.45 muestra la evolución del ión cloruro (Cl-) en la solución durante la 
degradación del 2,4-D, lo que confirma la deshalogenación que sufre la molécula debida 
tanto a los radicales hidroxilo como al ion ferrato. En esta figura se observa mayor 
liberación de Cl- cuando se trabaja con bajas concentraciones de Fe2+ (0.5 mM) para la 
formación del ferrato, mientras que concentraciones más elevadas (3 mM) la 
deshalogenación es más lenta. De acuerdo con un estudio realizado sobre la eliminación 
de clorofenoles y nitrofenoles, uno de los primeros pasos en la degradación, es la 




tener más dependencia química que electroquímica88, es decir, que depende en mayor 
parte de las especies oxidantes generadas en el medio. Bajo las condiciones 
experimentales del presente trabajo, el radical hidroxilo y el ion ferrato dan lugar a 
mayores velocidades de liberación de cloruro con la electro-oxidación y con la 
formación de ferrato, especialmente a partir de  Fe2+ 0.5 mM. 
 















Figura 3.45. Liberación de iones cloruro durante la eliminación de 2,4-D mediante el ion 
ferrato eletrogenerado a 2.5 V. (*) sin hierro (oxidación anódica), (■) 0.5 mM, (○) 1.0 mM y 
(▲) 3.0 mM. 
 
La Figura 3.46 muestra los resultados obtenidos para la destrucción electroquímica del 
2,4-D  a potencial constante y a diferentes densidades de corriente. Se puede notar, que 
la adición del Fe2+ mejora el proceso de degradación tanto a potencial constante como a 
densidad de corriente constante. Así con una j = 10 mA cm-2 en 90 minutos, el 
porcentaje de eliminación es del 50 % sin Fe2+ y del 98 % en presencia de Fe2+, 
mientras que con una j = 50 mA cm-2 el aumento en la destrucción del 2,4-D pasa del 
65% al 100% cuando se agrega Fe2+. Por otra parte, a un potencial de celda de 2.5 V la 

















Figura 3.46. Descenso de la concentración normalizada para una solución de 2,4-D 50 
mg L-1. (■, □) a potencial constante de 2.5 V y (▲, ∆) a j = 10 mA cm-2  y (•, ○)  j = 50 
mA cm-2. (■, ▲, •) Sin agregar hierro y (□, ∆, ○) agregando Fe2+ 0.5 mM. 
 
Los resultados obtenidos en estos experimentos se resumen en la Tabla 3.7 donde se 
muestran las concentraciones de las especies añadidas, así como las que se generan 
durante la destrucción electroquímica de 2,4-D sobre DDB en medio ácido. También se 
incluyen las constantes de velocidad calculadas de acuerdo al modelo L-H (Apéndice C) 
en las diferentes condiciones experimentales, así como las determinadas usando el 
tratamiento por reacción de Fenton para evaluar la posible contribución de este proceso 
a la oxidación electroquímica del compuesto. Por otra parte la potencia calculada en la 
degradación del 2,4-D con el ferrato electrogenerado a diferentes condiciones, indican 
que se aplican aproximadamente 0.37 W y 2.85 W aplicando 10 y 50 mAcm-2 
respectivamente; mientras que a potencial constante (2.5 V) se aplican menos de 0.025 
W; esto representa una ventaja del modo potenciostático sobre el proceso oxidativo 












Tabla 3.7. Resultados de la eliminación del 2,4-D bajo diferentes condiciones de 







k (min-1) t1/2 
(min) 
2.5 V  0.056 b  1.11x10-3 624 
2.5 V  0.50 a  0.002 b 0.24 b 2.75 x10-3 252 
10 mA/cm2  0.124b  7.37 x10-3 94 
10 mA/cm2 0.50a 0.184 b 0.35 b 26.1 x10-3 26 
50 mA/cm2  0.345b  21.9 x10-3 31 
50 mA/cm2 0.50a 0.264 b 0.33 b 27.2 x10-3 25 
Fenton 0.50ª 0.50 a  0.545 x10-3 1271 
 
 
La concentración de Fe (VI) generada entre 10 y 50 mA cm-2 es similar, puesto que se 
inicia con una concentración de 0.5 mM de Fe2+ y debe considerase la formación 
simultánea de Fe3+. En algunos estudios se ha observado que un aumento en la densidad 
de corriente disminuye el rendimiento en la producción del ferrato debido a que 
aumenta la evolución de oxígeno y con ésto su descomposición, como se ha reportado 
en la electrosíntesis de K2FeO4 en medio alcalino90. De manera similar se reporta que a 
mayor concentración de gas hidrógeno en el cátodo, menor será la generación de ferrato 
en el ánodo74 y probablemente esto se deba a la reducción simultánea a Fe3+ o Fe2+ del 
ferrato generado.  
 
De acuerdo con estos datos (Tabla 3.7), las concentraciones de H2O2 generado varían 
según las condiciones experimentales establecidas, aunque en todos los casos fueron 
inferiores a 0.5 mM, cuya concentración fue estudiada para la degradación por Fenton 
puramente química. Como se puede observar en la Tabla 3.7, el proceso de Fenton da 




electroquímicos de oxidación en los cuales están involucrados tanto el radical hidroxilo 
formado en la superficie de DDB como el ion ferrato electrogenerado.  
 
Con esto se puede establecer que a potencial constante la mayor contribución en la 
degradación electroquímica del 2,4-D se debe a la formación del ion ferrato 
electrogenerado in situ (0.24mM), puesto que la acumulación de peróxido de hidrógeno 
es mínima (0.002mM). En cambio, a densidad de corriente constante, la eliminación del 
2,4-D se ve favorecida por la presencia de varios procesos oxidativos simultáneos: 
oxidación anódica, formación del ion ferrato y reacción de Fenton por la presencia de 
H2O2, lo que permite eliminar un 100% del 2,4-D. Cabe mencionar que existen reportes 
que mencionan la posibilidad de que el ion ferrato sea una especie participante durante 
el proceso Fenton50. 
 
Otra serie de experimentos se llevaron a cabo para comparar la influencia del Fe2+ y 
Fe3+ como precursores del ferrato en la degradación de 2,4-D. Los resultados se 
muestran en la Figura 3.47, donde se observa un efecto inhibitorio en la degradación 
cuando el precursor del ferrato es el ion férrico, esto se puede deber a la formación de 
algunos complejos de Fe3+ por ejemplo con oxalato 23 y puede ser explicado también 
por los resultados obtenidos por MEQB en modo SG-TC, en el que de acuerdo a este 

























Figura 3.47. Descenso de la concentración normalizada para una solución de 2,4-D 50 mg 
L-1. A potencial constante de 2.5 V y añadiendo (■) Fe2+ 0.5 mM  y (□) Fe3+ 0.5 mM. A 
corriente constante de 10 mA cm-2  y añadiendo (▲) Fe2+ 0.5 mM y  (∆) Fe3+ 0.5 mM. 
 
 
3.7. Degradación del 2,4-D con K2FeO4 
 
Se evaluó también la degradación de 2,4-D añadiendo la sal de ferrato comercial para 
determinar la contribución de esta especie en la degradación de 2,4-D y los resultados se 
muestran en la Figura 3.48. Dos de las pruebas se llevaron a cabo en una relación molar 
de 1:1 y 1:5 (2,4-D:Fe(VI)) en buffer de fosfato y borato (pH 9.1) como se reporta para 
otros contaminantes51 54. Sin embargo, se obtuvo poca disminución en la concentración 
del herbicida aún cuando se trabajó con mayor cantidad de la sal de ferrato. Mientras 
que a pH 3.5 (pH de la solución del 2,4-D), la velocidad de degradación aumenta 
considerablemente en una relación molar 1:1. Esto se debe a que la especie protonada 
del ferrato es más activa, tal como lo demuestran algunas investigaciones, en las que a 
pH cercano a la neutralidad mejora la degradación con respecto a valores mayores a 8 91 
92. También se observa que la mayor parte de la oxidación se da en los primeros minutos 
y posteriormente la concentración del herbicida se mantiene prácticamente constante, 




adición de K2FeO4, donde la contribución del ferrato se lleva a cabo principalmente 
























 pH 9.1, relación 1:1
 pH 9.1, relación 1:5
 pH 3.5, relación 1:1
 
Figura 3.48. Descenso de la concentración normalizada de una solución 50 mg L-1 de 
2,4-D tratada con K2FeO4.  En buffer de fosfato y borato a pH 9.1, con una relación 





CONCLUSIONES Y RECOMENDACIONES 
 
y Según el análisis de difracción de rayos X, la adición de Fe2O3 no altera la 
estructura cristalina del TiO2 (anatasa), pero si ocasiona un corrimiento de la 
banda de absorción de los catalizadores hacia la región del espectro visible. 
y De acuerdo con los resultados, la actividad catalítica de los materiales presentó 
el siguiente orden: TiO2 > TiO2-Fe2O3 0.5% > TiO2-Fe2O3 1%, dado que la 
producción del ferrato con los óxidos mixtos no se detectó. 
y Bajo las condiciones estudiadas no fue posible la detección del ion ferrato in situ 
durante el proceso fotocatalítico. Esta forma de generación de ferrato no se 
encuentra reportada hasta el momento; sin embargo, debido a la capacidad 
oxidativa del proceso fotocatalítico, cabe la posibilidad de generarlo cambiando 
las condiciones tanto de síntesis como de los parámetros del proceso. 
y Respecto a la generación del ion ferrato por la vía electroquímica, los estudios 
de voltamperometría cíclica e hidrodinámica confirman la electrogeneración de 
Fe (VI) a partir de una sal ferrosa en medio ácido; así mismo, indican que la 
formación de la especie está regida por un proceso mixto de difusión y 
transporte de carga. 
y El intervalo de potencial de la formación del FeO42- analizado por microscopía 
electroquímica de barrido indica que ocurre un proceso de descomposición de 
FeO42- a Fe3+ con producción de O2. 
y Mediante la técnica del ABTS se identificó y cuantificó el ferrato 
electrogenerado en medio ácido, el cual se forma en concentraciones similares 
bajo diferentes condiciones experimentales en el rango de concentración de Fe2+ 
estudiado. 
y Bajo las condiciones estudiadas, la adición de Fe2+ favoreció la electro-
oxidación del ácido 2,4-diclorofenoxiacético, debido a la acción tanto de los 
radicales hidroxilo (HO•) producidos en el ánodo como a la formación del ion 
ferrato. 
y Los mejores resultados de degradación de 2,4-D se obtienen con la adición de 




y El ion férrico disminuye la producción de ferrato como se observó en el estudio 
de MEQB por SG-TC y en las degradaciones en las que se usó Fe3+ como 
precursor de ferrato, posiblemente por la formación de complejos con otras 
especies presentes en el medio. 
y A potencial constante, la degradación de 2,4-D se lleva a cabo principalmente 
por la formación del ferrato más que por el proceso Fenton, ya que la 
acumulación de peróxido de hidrógeno en estas condiciones es mínima. 
y La oxidación con ferrato electrogenerado es un proceso viable y efectivo para la 
degradación del 2,4-D. 
y La electrogeneración in situ del ion ferrato en medio ácido con electrodo de 
DDB, presenta ventajas tales como: aplicación a compuestos orgánicos tóxicos 
y/o recalcitrantes, consumo de energía relativamente bajo, lo que reduce costos 
de operación cuando se trabaja a potencial constante; genera dos especies 
oxidantes de manera simultánea (FeO42- y HO●), no utiliza reactivos costosos ni 





y En el presente trabajo, se generó conocimiento acerca del ion ferrato formado y 
aplicado in situ en medio ácido, lo que servirá como base para investigaciones 
futuras modificando las condiciones de trabajo y evaluando el efecto de las 
variables involucradas. 
y De acuerdo con los resultados obtenidos en el proceso fotocatalítico, se 
recomienda hacer modificaciones en las condiciones de síntesis de los 
catalizadores, así como en las condiciones del proceso para explorar la 
formación del ion ferrato utilizando el catalizador TiO2- Fe2O3. 
y Aunque se generó conocimiento respecto a la electrogeneración del ion ferrato 
en medio ácido y su aplicación en la degradación de un contaminante orgánico, 
es importante estudiar en trabajos futuros, los parámetros que afectan la 
degradación tales como: pH, la presencia de algunos iones, temperatura, 




y En el presente proyecto se trabajó con muestras sintéticas a nivel laboratorio, por 
lo que se recomienda estudiar muestras reales y el efecto que la matriz tenga 
sobre el proceso oxidativo. 
y Para ampliar el conocimiento generado en la electrogeneración de ferrato, se 
recomiendan estudios con celdas divididas, modelos de simulación considerando 
el efecto de HO• y Fe (VI), así como la estimación del tiempo de vida media del 
ferrato. 
y Dado que la electrogeneración del ferrato implica  la aplicación de un potencial 
o corriente al sistema, puede ser factible el uso de celdas solares como fuente de 
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Determinación del Fe (III). Para la cuantificación de Fe (III) se han desarrollado varios 
métodos, entre los que destaca la reacción con tiocianato (SCN-)93. Cuando esta especie 
se hace reaccionar con una solución de tiocianato forma un complejo naranja (Reacción 
A.1) que absorbe a 450 nm como se aprecia en la Figura A.3, el cual es analizado 
espectrofotométricamente. 
  
SCN-(ac) + Fe3+(ac) Æ Fe(SCN)2+(ac)  (A.1) 

















Longitud de onda (nm)
450 nm
 
Figura A.3. Espectro de absorción UV-Vis del complejo monotiocianato 
[Fe(SCN)2+]. 
 
Determinación del Fe (VI). Esta técnica se basa en la reacción de 2 moléculas de 2,2’-
azino bis(3,etilbenzotiazolina-6-sulfonato) de diamonio (ABTS), cuya estructura se 
aprecia en la Figura A.4 y una molécula de Fe (VI) para formar el radical ABTS•+ 
(Reacciones A.2, A.3 y A.4), cambiando el color de la solución de incoloro a verde con 










Figura A.4. Molécula de ABTS. 
 
Fe (VI) + ABTS Æ Fe (V) + ABTS•+   (A.2) 
Fe (V) + ABTS Æ Æ Fe (III) + ABTSoxidado  (A.3) 
 
Reacción neta: Fe (VI) + 2ABTS Æ Fe (III) + ABTS•+ + ABTSoxidado (A.4) 























Figura A.5. Espectro de absorción UV-Vis de ABTS (---) y del 
radical ABTS•+ (___). 
 
Determinación del H2O2. El H2O2 formado puede evaluarse mediante la técnica del 
peroxisulfato de titanio reportada por Eisenberg96, en la cual se forma un complejo 
amarillo de acuerdo con la Reacción A.5, con un máximo de absorción a 408 nm. 
 










En este método, la corriente se registra mientras el potencial del electrodo cambia 
linealmente con el tiempo desde un potencial inicial hasta un potencial final y de 
regreso hasta formar un ciclo, dentro del cual pueden observarse señales de oxidación 
y/o reducción en forma de pico causadas por la variación de corriente. 
 
El método voltamperométrico produce curvas de corriente-potencial y es generalmente 
seleccionado como primera técnica para el estudio de un sistema electroquímico. Es 
ampliamente usado para llevar a cabo experimentos cualitativos. Monitorizando la 
variación de los picos con respecto a la forma, tamaño, posición y condiciones, es 




Es una técnica llevada a cabo sobre un electrodo de disco, el cual se hace rotar 
rápidamente. Cuando un EDR gira, la transferencia de masa de los reactivos y productos 
se lleva a cabo por mecanismos convectivos y difusionales. La transferencia de masa 
para EDR está dada por la ecuación de Levich (Ecuación B.1) 
 
iL = 0.620 n FACD2/3v-1/6w1/2   (B.1) 
 
donde iL es la corriente límite (A), n es el número de electrones transferidos, F es la 
constante de Faraday (96485 C mol-1), A es el área del electrodo (cm2), Cº es la 
concentración en el seno de la solución (mol cm-3), D es el coeficiente de difusión (cm2 
s-1), v es la viscosidad cinemática del electrolito (cm2 s-1) y w es la velocidad de rotación 
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cuando trabajan en un proceso electroquímico controlado por difusión descrita por la 
ecuación B.2: 
IT = 4nFDaC       (B.3) 
 
donde IT es la corriente registrada (A), n es el número de electrones transferidos, F es la 
constante de Faraday (96485 C mol-1), D es el coeficiente de difusión (cm2  s-1) y a es el 
radio del UME (cm) y C la concentración de la especie electroactiva en disolución (mol 
cm-3).  
 
El modo de operación de retroalimentación permite posicionar el tip a una distancia 
conocida del sustrato. Esto se consigue a partir de las curvas de aproximación del tip al 
sustrato. Si el tip se encuentra alejado del sustrato, se registra una corriente en estado 
estacionario (Figura B2.A). Cuando el tip se acerca al sustrato y este es un aislante, la 
corriente registrada disminuye dando lugar a una curva de aproximación con 
retroalimentación negativa, esto es debido a un impedimento parcial de la difusión de la 
especie electroactiva consumida en el tip (Figura B.2B). Por otro lado, si el tip se acerca 
a un sustrato conductor, la especie reducida que se ha formado como consecuencia de la 
reacción en el tip se oxida nuevamente en el sustrato, y entonces la aproximación 
presentará una retroalimentación positiva (Figura B.2C). Las gráficas en este modo 
operativo se construyen con la corriente registrada contra L que es la distancia 
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Determinación del orden de reacción y cálculo de la constante de 
velocidad 
 
Para el análisis de los datos cinéticos obtenidos en los diferentes experimentos se aplicó 
el modelo de Langmuir-Hinshelwood (L-H) para una reacción de primer orden de 
acuerdo con la ecuación C.1 102.  
-dc/dt =kC   (C.1) 
 
Donde C es la concentración, t el tiempo y k es la constante de velocidad aparente. 
 
Posteriormente si se integra la ecuación se obtiene la ecuación C.2: 
 
lnC = lnCo – kt   (C.2) 
 
Donde Co es la concentración inicial. 
 
Después, el cálculo del tiempo de vida media de la reacción se obtiene mediante la 
siguiente ecuación: 
ݐଵ/ଶ ൌ ௟௡ଶ௞             (C.4) 
 
Para corroborar que la reacción es aplicable al modelo de Langmuir-Hinshelwood para 
una reacción de primer orden, se grafica el logaritmo natural de la relación de Co/C a un 
determinado tiempo contra diferentes intervalos de tiempo en base a la ecuación del 
modelo antes mencionado. Por lo tanto, cuando se construye una gráfica a partir de los 
datos experimentales y se obtiene una relación lineal, tenemos una reacción de primer 














En este anexo se muestra una tabla de los reactivos y residuos generados durante la 







Tabla A.1. Disposición de residuos 
Reactivo Colector Reactivo Colector 
Ácido acético A TiO2 B 
Ácido fórmico A TiO2-Fe2O3 B 
Ácido oxálico A Acetonitrilo C 
Ácido málico A Butanol C 
Ácido maléico A Butóxido de titanio E org 
KBr A Acetil acetonato de hierro E org 
HClO4 (neutralizado con 
NaOH) 
A 2,4-D E org 
H2SO4 (neutralizado con 
NaOH) 
A 2, 4-diclorofenol E org 
FeSO4 A ABTS E org 
Fe3(SO4)2 A O-fenantrolina E org 
K2FeO4 A H2O2 H 




Nombre del colector: 
A Solución salina, sales inorgánicas, ácidos orgánicos, bases inorgánicas.  
B Sólidos inorgánicos, sales inorgánicas. 
C Tóxicos e inflamables, combinaciones orgánicas no halogenadas líquidas, 
bases orgánicas y aminas, solventes orgánicos no halogenados. 
E org Muy tóxico, cancerígeno, orgánico 













En este anexo se muestran los difractogramas de dos de los catalizadores sintetizados 
(TiO2 y TiO2-Fe2O3 0.5%) y se comparan con los patrones de difracción de Rayos X 














En este anexo se presentan los espectros de masas obtenidos de los intermediarios 
identificados en la degradación del 2,4-D por electrogeneración del ion ferrato. 
 
 
